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Preface 


Ce polycopie represente un support pedagogique des notions 
fondamentales de L’atomistique et [a Ciaison cHimique. 11 est destine aux 
etudiants des premieres annees de la faculte des sciences pour les filieres 
SMC, SMP, SVI et STU. II est conforme au programme de la nouvelle 
reforme entree en vigueur depuis 2003-2004. 

Ce polycopie n’est qu’un complement de cours. II ne pourra, en 
aucune fagon, dispenser Vetudiant de sa presence en cours. 
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Principaux constituants de la matiere 

L’atome est le constituant fondamental de la matiere. II est constitue de differentes 
particules elementaires, dont les trois principales : l’electron, le proton et le neutron. Ces 
derniers forment le noyau. 

I. L’eCectron 

L’electron est une particule materielle chargee negativement, stable et ayant pour 
caracteristiques : 

( T b 

Masse : me = 9,1 10 . 10 31 kg = 0,00055 u.m.a 

Charge : qe = -e = -1,602 . 10' 19 Coulomb. 

\ y 

Avec lu.m.a= 1,66030. 10' 27 Kg (§ paragr.IV) 

II. Le noyau. 

Le noyau est compose des protons et des neutrons appeles nucleons. 

II.l. Le proton 

C’est une particule de charge positive. Elle est caracterisee par : 

Masse : m p = 1,672 . 10 7 kg = 1,0073 u.m.a = 1836,1 m e . 

Charge : q p = +1,602 . 10' 19 Coulomb. 

V 


I 1.2. Le Neutron 

C’est une particule electriquement neutre de de masse sensiblement egale a celle du 

proton. 

r ; r - ~ ^ 

Les caracteristiques du neutron sont : 

Masse : m n = 1,675 10' 27 kg = 1,0087 u.m.a = 1838,6 m e = m p . 

Charge : q n = 0 Coulomb. 

V 


III. <Re presentation cfe ['atome 

Etant donne que les masses de proton et de neutron sont beaucoup plus grande que 
celle de l’electron (m p = 1836 m e et m n = 1839 m e ), alors la masse d’un atome est voisine de 
la masse de son noyau. 

Un atome se compose: 

# d’un noyau qui contient des neutrons en nombre N et des protons en nombre Z. II porte 
done une charge positive +Ze. 

# des electrons charges negativement - Ze . 

Un atome se caracterise par deux nombres Z et A: 
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A : nombre de masse de l’atome. II designe le nombre de nucleons, soit la somine du nombre 
de protons et du nombre de neutrons. 

A = X protons + X neutrons 

Comine X protons = Z, on pose X neutrons = N => A = Z + N avec A <= N * 

Z : numero atomique ou nombre de charge (protons ou electrons). II caracterise un atome 
donne c’est a dire un element determine. 

IV. (Representation (fun e Cement chimique 

Un element chimique est caracterise par son numero atomique Z. 

Un atome est symbolise par : 


nombre de masse=A 
nombre de ch arg e=Z 


X 


Exemples : C : carbone, Ca : calcium 


Symboles 

Nombre de 
masse (A) 

Nombre de 
protons (Z) 

Nombre de 
neutrons (N) 

Nombre d’electrons 

45 Sr 
21‘ 3C 

45 

21 

45-21 =24 

21 (electriquement neutre) 

licr 

35 

17 

18 

18 (car +1 electron) 

12 Mg 2+ 

24 

12 

12 

10 (car -2 electrons) 


V. Les isotopes 
V.l. (Definition 

Les isotopes sont des atomes d’un meme element chimique dont les noyaux possedent 
le meme nombre de proton (Z), et d’electrons (meme valeur de Z), et de neutron N differents. 
II existe 1200 isotopes dont 300 stables. 

Les isotopes ont des proprietes chimiques identiques et des proprietes physiques differentes. 

Ils se distinguent par une masse differente mais surtout une stability differente qui confere a 
certains isotopes un caractere radioactif. 

Exemples: 16 8 0 , I7 s O , 'f) ; \H , ]H o u ]D , ]H ou ')T 

V.2. Masse atomique cC’un e Cement 

On appelle masse atomique la masse d’un atome. La masse atomique d’un element 
chimique est la masse d’une mole d’atomes, appelee masse molaire atomique soit la masse de 
Watomes. 

5 Uetant le nombre d’Avogadro egale a 6,023 10 23 mol" 1 . 

On distingue deux echelles: 

• L’echelle des masses des atomes exprimees en unite de masse atomique (u.m.a) 

• L’echelle des masses molaires atomiques exprimees en grammes. 
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Ces deux echelles sont proportionnelles l’une a l’autre et le facteur de passage de l’un a 
l’autre est le nombre d’Avogadro. Sa valeur est telle que les deux masses d’un atome ou 
d’une mole exprimee chacune avec sa propre unite sont numeriquement egales. 

On definit l’unite de masse atomique u.m.a. par : 

7 . 12 

1 u.m.a. = — eme de la masse d’un atome de carbone /C 

72 6 

Cherchons la masse d’un atome de carbone ! On sait que : 

W atomes de carbone ; 6 “C pesent 12 grammes et 

72 

1 atome de carbone pese — alors L’u.m.a correspond a : 

17V 

1 72 1 

1 u.m.a = — x — = — ( g /atome) 

12 5V W 

1 u.m.a = 1,66030 10' 24 g = 1,66030 10' 27 Kg/atome 

La masse atomique d’un element est la masse en g de fVatomes : 

7 

jV( N + Z ) x — = N + Z = A ( g ) 

w 

Lorsqu’un element chimique possede plusieurs isotopes, sa masse est la moyenne 
ponderee de la masse atomique de ses differents isotopes. 




x M t 

100 


AjxMj+^x M 2 + a 3 x M 3 + .... 
100 


avec =100 


M; : masse de l’isotope i. M i = A t : nombre de masse de l’isotope i. 
a; : Abondance relative au % de l’isotope = Coefficient de ponderation. 

Exemple : Le Chlore naturcl possede deux isotopes : f^Cl (75,4%) et f 7 Cl (24,6%) 
Avec m, = 34,97 u.m.a. et m 2 = 36,97 u.m.a. 

M ci = 34,97 x 75,4 + 36,97x24,6 =35,46 u.m.a. 

100 100 

La masse atomique de l’atome de chlore est : 35,46 u.m.a. 

La masse molaire du chlore est Mci= 35,46 g 

Vi. <Defaut de masse et energie de cofiesion 

Les noyaux des atomes qui existent dans la nature sont en general stables, mais 
certains d’entre eux se transforment spontanement en emettant un rayonnement. Ce 
rayonnement est accompagne d’une perte de masse du noyau et par consequent une liberation 
de l’energie. 


Vl.l. (Defaut de masse 

On appelle defaut de masse d'un noyau la difference entre la masse totale des A 
nucleons separes ( Z protons et N neutrons ) , au repos et la masse du noyau forme au repos. 
La masse m d’un noyau est toujours inferieure a la somine des masses de ses nucleons isoles. 
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m noyau Z ^ m p + N x m n 

Am = I m noyau- (Z x m p + N x m„)| 

Z x m p + N x m n — m n0 yau 

Am est toujours negatif car, lors de la formation du noyau, de la matiere disparait puisque la 
masse des produits de la reaction est inferieure a la masse des reactifs. 

Exemple : Considerons la synthese du noyau d’Helium (He) a partir de 2 neutrons et 2 
protons. 

2 p + 2 n < 2 ^He + E 


1 


masse theorique (u.m.a) 

masse experimentale 
(u.m.a) 

Am (u.m.a) 

m t h = Z x m p + N x m n 

fllexp rn noyau 

m noyau - 2 x 1,0073 + 2 x 1,0087 

2 x 1,0073 + 2 x 1,0087 
4,03200 > 

4,00150 

4,00150-4,03200 =0,03050 


Vl.2. Energie de liaison et Energie de cohesion des noyauy 

Le defaut de masse Am correspond a une liberation d’ energie (E) absorbee par les 
nucleons eux-memes, lors de la reaction de fonnation d’un noyau stable : 

Z + N ^ z X + E 

(E) est appelee energie de liaison. Elle definit l’energie liberee lors de la formation d’un 
noyau a partir de particules elementaires : protons et neutrons. C’est une energie negative. 

E = Am x c" (Mev/mol) 

C : celerite ou vitesse de la lumiere dans le vide = 3. 10 8 m/s 

L’energie de cohesion (E ch ) est E energie qu’il faudrait apporter au noyau pour 
le dissocier en ses nucleons. C’est une energie positive E ch = - E : 

Z A I + E ch ► Z + N 

Remarques 

• L’ unite d'energie la plus utilisee pour les energies de liaison et de cohesion est 
felectronvolt (eV) et ses multiples (kiloelectronvolt : 10 3 eV , megaelectronvolt : 10 6 eV ). 

• Dans les reactions chimiques, l’energie liberee ou necessaire a la transformation est tres 
faible, il n’y a done pas de variation de masse notable. 

• Dans les reactions nucleaires, les energies sont considerables et Am devient mesurable. 

Exemple : Le deuterium \Dq st un isotope de l’hydrogene. On donne : 

m(n) = l,008665u.m.a ; m(p) = l,007277u.m.a ; m(noyau) = 2,014102 u.m.a 

Calculer l’energie de cet isotope stable, en joule par mole puis en MeV . 
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La reaction ayant lieu est : 

lp + In »• D 

Am = m noyau - (nip + m n ) = -0,00 1 84 u.m.a 

= -0,0084/6, 023. 10 23 = 1,395. 1 O' 26 g= 1,395.1 O' 29 Kg 
On transfonne les u.m.a en kg et on utilise la relation E = Ainxc 2 . 

On trouve : E = -2,7xl0‘ 13 J = - 1,685 MeV (Energie de liaison) 

E c h = - E = 2,7xl0' 13 J = 1,685 MeV (Energie de cohesion) 

Cette energie pourra etre calculee directement par : 

E ch = -(-0,00184 x 931,5) MeV = + 1,71396 MeV 
Avec Eiu. m . a = 931,5 MeV 

Vl.3. ‘Energie de cohesion par nucCeon 

Alin de comparer la stability des noyaux, il est preferable de raisonner en tenne 
d’energie de cohesion (liaison) par nucleons definie comrne etant le rapport de l’energie de 
cohesion du noyau ( E ch ) par le nombre de nucleons A. E ch /A est exprime en MeV/ nucleon. 
Plus le rapport E ch /A est grand plus le noyau est stable. 

Les noyaux les moins stables peuvent tendre vers un etat plus stable grace a des reactions 
nucleaires. 
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Modeles classiques de l'atome 


I. modeCe de (Rutherford 

1.1. Experience de Marsden Qeigeret Rutherford 

En 1909, Marsden Geiger et Rutherford ont bombarde une feuille d’or d’environ 0,6 mm, 
placee dans une enceinte a vide, par un faisceau de particules a . focalisees par deux 
diaphragmes D 1 et D 2 . 



La grande majority des particules traverse la feuille d’or sans etre devices. En effet, la 
tache observee sur l’ecran fluorescent garde la meme intensity avec ou sans feuille d’or. 
Certaines particules a, (une sur 20 a 30000) subissent de grandes deviations (superieures a 90 
degres) et sont done renvoyees vers l’arriere. Ces constatations ont ete interpretees par les 
trois hypotheses suivantes: 

• La grande masse de l’atome est concentree en son noyau, ce qui explique sa structure 
lacunaire; 

• La neutrality electrique de l’atome est due a l’existence des Z electrons ; 

• La stability mecanique de l’atome est assume par la compensation des forces d’ attraction 
electrostatiques (dues a la difference de charges noyaux-electrons) et des forces 
centrifuges dues a la rotation de 1’ electron autour du noyau sur des trajectoires circulaires 
qu’on appelait orbites. 

1.2. Insujrfisance du modeCe de Rutherford 

Les lois de l'electromagnetisme imposent que l'electron en mouvement doit perdre de 
l'energie sous forme de rayonnement par consequent il finira par s'ecraser sur le noyau d’une 
part. D’ autre part, la diminution continue de r implique la variation continue de la frequence 
de rayonnement et un spectre d’emission de l’atome continu alors qu’il est discontinu. 
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II. iModele de (Bohr 

II. 1. ‘Experience : Spectre demission de C’atome d' hydro gene 

Lorsqu'on soumet du dihydrogene H 2 sous tres faible pression (10° bar) a une 
decharge electrique creee par un generateur haute tension (GHT), on observe une emission 
lumineuse qui constitue le spectre d’emission de l’atome d’hydrogene. 


sous faible 
pression 



Le spectre est constitue de radiations monochromatiques de longueurs d'onde X bien defmies. 


0,091 


0,121 

0,365 

0,656 

0,820 

1,875 

m p 

n 

^“lim 

Lyman X] 

1 1 

^-lim 

Balmer Li 

1 1 

Pashen X 










Ultrat violet 


visible 


infrarouge 


L’experience a montre que le spectre d’emission de l’atome d’hydrogene presente un 
grand nombre de raies dans 1’ ultraviolet, le visible et 1’ infrarouge. Les premieres raies 
etudiees se situent dans le domaine du visible. Elies appartiennent a la "serie de Balmer". 



400 nm 500 nm 600 nm A. (nm) 


Des 1865, Balmer a remarque que l’ecartement entre les raies diminue regulierement 
avec la longueur d'onde et qu’il existait une relation lineaire entre les quatre nombres d’onde 
et 1/n 2 . Rydberg a propose alors une equation empirique qui permet de relier la longueur 
d’onde X en fonction de n : 



Avec 

ir. numero de la raie. II prend les valeurs successives 6, 5, 4 et 3, 
A . : Longueur d'onde correspondante et 
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Rh =109677,6 cm' 1 : la constante de Rydberg pour l’hydrogene, trouvee experimentalement. 

Les sept raies visibles observees constituent le visible de la lumiere blanche et forment 
une serie appelee serie de Balmer pour laquelle ni = 2 et n2 > 2 


Ritz a generalise cette relation empirique pour trouver les longueurs d’onde de toutes 
les raies des differentes series observees pour l’atome d’hydrogene: 


1 

v = — 

A 

ni et n 2 : nombres entiers positifs ni> 0 et n 2 > ni 


= Ri 


1 1 


V"i 


l 2 J 


L’exploration de tout le spectre montre l’existence d’autres series de raies de part et 
d’ autre du domaine visible : 


Serie 

Transition 

Domaine Spectrale 

Lyman 

ni = 1 et n 2 > 1 

Ultraviolet 

Balmer 

ni= 2 et n 2 > 2 

Visible 

Paschen 

ni= 3 et n 2 > 3 

Infrarouge 

Barcket 

ni = 4 et n 2 > 4 

Infrarouge 

PFund 

ni = 5 et n 2 > 5 

Infrarouge 


II. 2. (Postufats cCe (Bohr 

En s'inspirant du modele de Rutherford, Niel Bohr a propose en 1913 une theorie 
permettant de remedier aux defauts de Rutherford. Elle est fondee sur les trois postulats 
suivants: 

1- L'atome ne peut pas subir de variation energetique continue; il ne peut exister que dans une 

suite d'etats stationnaires correspondant a des niveaux d'energie ( Ei, E 2 , E3, E n ) sur 

lesquelles l’electron ne rayonne pas. 

2- II y’a quantification du moment cinetique orbital L de l’electron par rapport au centre de 
l'orbite. Ce moment est defini par le produit vectoriel du vecteur position r et du vecteur 
impulsion p relatif a l’electron. 


L-r/\p\ p-m e V 



au plan de l'orbite 


Ce moment ne peut done prendre que des valeurs entieres de 


mVr 


nh 
2 n 


h 

In 





Avec 

h : constante de planck. 
m : masse de 1’ electron, 
n : nombre quantique 

3- Au cours d'une transition entre deux etats stationnaires d' energies respectives E 2 et Ei , il y 
a emission ou absorption d'une quantite d'energie egale a : 

|Ei - E 2 I = h v = AE 

h : 6,623 10’ 34 j.s (constante de Planck) 
v : frequence de rayonnement mis en jeu. 

► Une absorption d’une radiation est obtenue lorsque l’electron passe du niveau ni au niveau n 2 
avec ni>n 2 . 

+ hv = E - E , 0 

n 2 n 1 

►Une emission d’une radiation est obtenue lorsque l’electron passe du niveau n 2 au niveau ni avec 
ni>n 2 . 

-hv = E -E -< 0 

"l ni 


Niwau dl ‘enengie 


E n2 

E n l 


elKtrc»ii 

— J 



EniKssipn 


etedron 


-hv 


O 

£ 

1 ryxy/v tw 


— O — 

Atsord'cn 


II. 3. CaCcuIde quelques grandeurs de Catome d’Hydrogene 

II.3.1. Calcul du rayon de l'atome d'hydrogene 

L’hydrogene \H est constitue d'un noyau de charge (+e) et d'un electron de charge (-e) 

separes par une distance r. l'electron decrit une trajectoire circulaire avec la vitesse V , tandis 
que le noyau, relativement lourd reste pratiquement fixe. 



• D’apres le premier postulat de Bohr, le systeme est en equilibre: 
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F a + F c -0 


Avec : ||fJ = OlY— e t 


If II = 1 x MM 

■ ! 4ns n r 2 


4 ns,j~ 


Or F 


mV' 


4ns jr' 


soit mV = 


4 ns n r 


( 1 ) 


D’apres le deuxieme postulat de Bohr decrivant la quantification du moment cinetique 
orbitale, on a : 


mVr = 


nh 
2 n 


Soit : 


m~V 2 r 2 



mV 2 


2 / 2 

n h 

4 n 2 r 2 m 


( 2 ) 


La combinaison de l’equation (1) avec (2) conduit a l’expression du rayon de l’orbite : 


r 


n me 2 


x n 


2 


et comine h, s 0 ,n , m et e sont constantes alors r ne depend que de la valeur du nombre 
positif n appelee nombre quantique principal soit : 


Pour n = 1 : 

r n = ri = 0,529 


r n 


h g o 
n me 2 


( 3 ) 


0 

A : premier rayon de Bohr pour I'atome d'hydrogene qu’on note ao. 


Avec: s n = 1 ~— ; m = 9,1 10.10 ^ et e = l,602.10' 19 C 

36tt.10 9 

Pour n = 2 , 2 ieme orbite de Bohr r 2 = 4 x ao ; 

Pour n = 3 , 3 ieme orbite de Bohr r 3 = 9 x a 0 ; 

Pour n = 4 , 4 ieme orbite de Bohr u = 16 x ao 


On constate que l’electron ne peut se trouver que sur une suite discontinue caracterisee par le 
nombre quantique n dont le rayon r est : a 0 , 4 a 0 , 9 a 0 , 16 ao„.„, n 2 a 0 . 

II.3.2. Calcul de l'energie de I'atome d'hydrogene 

L’energie totale du systeme considere est la soinme de l’energie potentielle Ep et de 
l’energie cinetique Ec. 
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Avec 

Avec 

D'ou 


1 2 

mv 

2 


E t - E c + E p (4) 


E = —mv et E p =E- lectrostatique 


IIfJI = 1 


= £ F A -<lr = 


-e 

4ns 0 r 


4 ns n r 4ns j- 


1 2 

r 1 e 

E = x — 

p 4ns a r 


(5) 


D’apres 1’ equation (1) on a : 


mV 


4 ns n r~ 


mV~ = 


4 ns 


L'energie cinetique est alors : 


£ =Ixm xV 2 =— *— x— (6) 

2 4 ns n 2 r 


(5) et (6) dans (4) conduisent a l’expression de l’energie totale de l’electron sur une orbite 
stationnaire telle que: 


E= { E„+ c E rn = - 


1 A 


2 4ns n r 4ns n r 


=> E t =-^ = -E 
8ns n r 2 1 


E, = 


' 8ns n r 


(7) 


L'energie totale du systeme en fonction de n sera done: 

2 


(3) dans (7) 


— e 


me ' x J-(8) 


r 8ns 0 r ^Sq h 2 n 2 


L'energie E t de l'electron sur 1’ orbite depend uniquement de n. Elle est done quantifiee 
et ne peut prendre que quelques valeurs particulieres soient : 


4 1 

„ - me i 

E„ = — - — — x ■ 


8s 2 h 2 n 2 


Pour n = 1 : 


En =Ei= 


Ss^h 2 


-21,76.10‘ iy J = - 13,6 eV 


C’est l’energie de I’etat fondamental de I’atome d’hydrogene. D’ou : 


n n 


E E E E 

Les differents etats quantifies de l’energie sont — , — , — , 

4 9 16 25 
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Le systeme le plus stable correspond a la plus petite valeur algebrique de l’energie: 


Ei = -13,6 eV 


II.3.4. Definitions 

• L’energie d’excitation de l’atome d’hydrogene est l’energie necessaire pour faire passer 
l’electron de l’orbite ni a une orbite n 2 (n 7 ^ n 2 ). 

• L’energie d’ionisation de l’atome d’hydrogene est l’energie necessaire pour faire passer 
l’electron de l’orbite n = 1 a n = 00 . Ce phenomene correspond a l’arrachement de l’electron 
de l’atome : 

H g -> H g + + 1 e 

L’energie d’ionisation de l’atome d’hydrogene est : 


E.I = E ^ - E j =-E != +13,6 ev 


II.3.5. Transition entre niveaux electroniques 

D'apres le 3 ieme postulat de Bohr, quand l’electron de l’hydrogene passe d'un niveau 
d’energie E n i a un niveau d’energie E n f. L’energie mise en jeu a pour expression : 


|AE|= E„ r -E n =hv = — 


me 4 1 1 

^ 2 1 2 X ( ~2 — ^ 

8 £ 0 h n i n f 


Le nombre d’onde correspondant a cette radiation est : 


v = 



et 




1 me 4 
hC' 8s; h 2 


1 




n 


)) 


- 1 

4 

me i 

(l 

1 1 

= R h x 

( 1 

1 1 

V — — = - 

: -X 

1 

— 

/l 8 s; Cm \ 


n f J 

H 




Avec 

V : nombre d’onde 

4 

nip , 

R h =— — r = 10973740m 1 
8 s 2 Ch 2 

Ainsi on retrouve la formule empirique de Ritz et les differentes series de raies du 
spectre d’emission de l’atome d’hydrogene. Les transitions spectrales entre les differents 
niveaux electroniques de l’atome d’hydrogene sont representees dans le diagramme 
energetique suivant : 
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E.J36 

z,as 


E,n6 


E,A 


E,A 


n/sUlZllXl 






— 

seiie de P fluid 


Infraro u?e 

S'eiie de Pas hen 


S’eiie de Bl acker 


Lifraiouge 


Serie de 6 aimer 
Visible 


Serie de Lymawt(PV) 


X(mn) 


N.B. : La valeur calculee de la constante de Rydberg est proche de la valeur experimentale 
donnee empiriquement par Balmer Ru = 1 09677,6 cm' 1 . Cependant, l’etude du mouvement 
autour du centre de gravite du systeme (electron-noyau) ou la masse de l’electron m est 
remplacee par // appelee masse reduite du systeme definie par : 


1 1 


1 


R W noyau ™ electron 

donne une valeur de R H = 109677,70 cm tres proche de la valeur experimentale. 

III. Spectre cfes ions hydrogenoides 

On appelle ions hydrogenoides, des cations qui possedent un seul electron et Z, 
protons. Exemple : dfe + ; Li ++ ; (Be +++ . . . 

Le calcul du rayon, de l’energie et de la vitesse de l’electron d’un ion hydrogenoide sur une 
orbite n nous mene aux expressions suivantes: 




n m eZ 


v _ Zg I 
2 hs Q n 

^ -mZ 2 e 4 1 

E n = x — 

8 slh n 2 


fi n 

r =a 0 — = 0,529 x — 
Z Z 


V n = V 0 — = 2,19. 10 6 x— (m/s) 
n n 

E n =E l ^ T = - 13,6^j- (eV) 
n n~ 


Ces fonnules peuvent etre retrouvees en rcmpla^ant dans celles de l’atome 
d’ hydrogene, la charge du noyau (+ e) par (+Ze) . 

Les nombres d’ondes des series observees dans le spectre des ions hydrogenoides sont 
donnees par : 
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IV. Insuffisance du modeCe de (Bo Hr 

Une etude plus fine du spectre d'emission de l'atome d’hydrogene a montre que la 
plupart des raies correspondaient en fait a un ensemble de raies de X tres voisines. Ainsi en 
1928, Paul Dirac montra que la raie rouge a 656 nm correspondait en fait a un doublet a 656, 
272 et 656,285 nm. 

La theorie classique de Bohr utilise arbitrairement le concept de la quantification. Elle 
ne considere que des orbites circulaires, definies par un nombre quantique n, qui sont 
incapables d’expliquer le dedoublement des raies spectrales observees lors de l’application 
d’un champ magnetique intense (effet Zeeman) ou d’un champ electrique intense (effet 
Starck) au tube emetteur contenant PL. 


V. ModeCe de SommeifeCd 

Sommerfeld a ameliore le modele de Bohr en supposant des orbites elliptiques en plus 
des orbites circulaires. Ceci a permis toutefois d'expliquer le dedoublement des raies 
spectrales et les spectres d’emission d’un certain nombre d’atomes legers. 

Sommerfeld en plus du nombre quantique principal n, a introduit d'autres nombres 
quantiques £ et m . 

• L’energie de l'electron et la faille du nuage electronique sont determinees par la 
grandeur n : n = 1, 2, 3, 4, . . .etc. comine dans le modele de Bohr. Plus n est eleve plus 
la faille de l’orbitale et l'energie sont importantes. 

• Le nombre £ definit les sous niveaux energetiques qui sont au nombre de n 
(£ = 0, 1, 2, 3 , , n - 1). Pour une meme valeur de n, il y’a n sous niveaux 
energetiques. 

• En presence d'un champ magnetique, l'orientation spatiale du plan de fellipse n'est 
pas quelconque. Elle est quantifiee par m. 

Pour une valeur de £ ,m = —£ ,-£ + l,-£ + 2,...,0, 1 — 2, £-!,£. 

Vi. ConcCusion 

Le modele de Bohr recouvre une realite physique fondamentale mais ne permet pas 
d'expliquer tous les resultats experimentaux. Cette theorie meme completee par celle de 
Sommerfeld ne parvient pas a interpreter les spectres des atomes lourds. Ce modele est 
abandonne et remplace par le modele quantique (ou ondulatoire). 
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Modele quantique de l’atome 


Le modele de Bohr etudie au chapitre precedent base sur la mecanique classique ne 
permet pas de decrire correctement le comportement des atomes. Le debut du 20 eme siecle a 
vu naitre une nouvelle theorie mecanique appelee mecanique ondulatoire ou mecanique 
quantique capable d’etudier des systemes microscopiques. 

I. Jfypotfese de Louis de (Broglie 

En 1924 Louis de Broglie (prix Nobel 1929) emet l’hypothese que la dualite onde - 
corpuscule est une propriety generale de la physique et qu'a toute particule en mouvement est 
associe une onde dite "onde associee" de longueur d'onde X : 

„ h „ h 

A = — ou A = 

p mV 


ou m, V : masse et vitesse de la particule . 


Cette onde a les caracteristiques mathematiques d’un mouvement periodique, mais n’a 
pas de realite physique. Elle n’est pas equivalente a une onde traditionnelle car elle ne 
transporte pas d’energie, a l’inverse de l’onde electromagnetique. II s’agit d’une grandeur 
purement quantique. 

La loi de De Broglie pennet de retrouver la condition de quantification utilisee par Bohr : 

[ Condition de quantification: mV x 2n r = nh j on aura directement: 2 nr ■= nA , soit un 
1 Relation de Louis De Broglie: P = ^ J multiple entier d’onde d’ electron A . 

Exemple : Calculer les longueurs d’onde X associees aux particules suivantes : 

• particule macroscopique: Balle de tennis, de masse 0,05 kg et de vitesse 40 m/s. 


h = 6,625 . IQ' 34 

m.V 0,05 x 40 


3,3 10‘ 34 m. 


Cette valeur (19 fois plus faible que la taille d’un noyau atomique). Elle n'a aucun sens, 
particule microscopique: Electron de masse = 9.10 31 kg et de vitesse 10 7 m. s’ 1 


X 


6,625 . 10‘ 34 

-31 „ T7T7 


0,736. 10' 10 m. 


m.V 9.10 x 10 
Valeur tout a fait mesurable et correspond a la longueur d’onde X des Rayons X. 


II. (Principe d'incertitude d'JLeisen6erg 

II.l.Lnonce 

La position V et la quantite de mouvement p d’une particule ne peuvent etre 
detenninees simultanement avec plus de precision que celle donnee par: 
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A x x A p > — = fi 
2k 

Cette relation admet une relation equivalente : 

AE x At > — 

In 

Avec 

A x : incertitude sur la position 
A p : incertitude sur la quantite de mouvement; 

A E : incertitude sur la mesure de l’energie, 

A t : duree de la mesure de l’energie , 
h : constante de Planck ; 

Les notions classiques de la position ou de la vitesse ou d’une fa$on generale de la 
trajectoire d’une particule se trouvent rejetees, par consequent le concept de particule est 
remis en cause par la mecanique quantique. Ce principe donne une delimitation entre l’aspect 
corpusculaire et l’aspect ondulatoire. Cette constatation sera illustree a travers les exemples 
suivants : 

I 1.2. Applications 

1- Objet macroscopique : Pour une voiture de masse de 1 tonne et de vitesse de 100 km/h a 
0,001 km/h d’ incertitude, l’incertitude sur la position est de 3,8xl0' 34 m. Ceci n’a done aucune 
consequence pratique a notre echelle. 

2- Objet microscopique : Un atome d ’hydrogene H a une incertitude sur sa vitesse de 1 
cm/s. Sa masse est de 1 u.m.a. L’incertitude sur sa position est de 0,063. 10" 3 4 * m => 
Imprecision enorme comparee a la taille d’un atome (10‘ 10 m). 

Un electron a une incertitude sur la vitesse de 100 m /s, done l’incertitude sur sa position est 
de 0,1 15. 10' 4 m. Valeur tres superieure au rayon de Bohr. 

3- Le rayon de Bohr est connu a 0,005 nm pres soit une precision de 10 %. L’incertitude sur 

la vitesse est de 2.32. 10 7 * * m/s. Notons que la vitesse de l’electron de l’atome de Bohr, a l’etat 
fondamentale, est de V = 2,2. 10 6 m/s. 

On trouve une incertitude sur la vitesse au moins cinq fois plus grande que la vitesse elle 

meme, d’ou l’insuffisance du modele de Bohr. 

On ne peut done connaitre simultanement la position et la quantite de mouvement d’une 
particule, mais on peut les mesurer separement avec toute precision desiree. 

II. 3. Cone fusion 

Les exemples precedents montrent que si la masse m est grande, le produit des 
incertitudes peut etre tres petit. C’est le cas pour tous les phenomenes qui se produisent a 

notre echelle et qui font l’objet de la mecanique classique. Mais si m est la masse d’un 
electron, on ne peut plus ignorer les deux tennes Ax et AV . Ceci conduit a la conception 
probabiliste de l’electron et nous pennet de passer de la notion de trajectoire a la notion de 
probabilite de presence. On peut done associer a l’electron une onde de De Broglie qui sera 
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decrite par une fonction mathematique y/ appelee fonction d’onde (ou orbitale) solution de 
1’ equation de Scrodinger . 

III. L ’equation cfe Schrodinger (No6eC 1933 ) 

III.l. Cas de C atome d’ hydrogene 

C’est l’equation d’onde, d’une particule, qui correspond a des etats stationnaires. Elle 
permet de : 

1- relier 1’ energie de la particule a sa fonction d’onde, 

2- regir Involution dans l’espace de la fonction d’onde, 

3- de trouver, ou d’estimer, la valeur de l’energie E de la particule etudiee, dans un etat donne 
(electron lie a un atome ou atome lie a une molecule. . .) 

4- determiner la structure des atomes et des molecules. 


III. 1.1. Equation 


L'equation de Schrodinger relative aux etats stationnaires traduit la conservation de 
l’energie du systeme : 


-h J d 2 u 7 d 2 y/ 

(— d + —d + 

2m dx 2 8y 


gy 

& 2 


) + E p if/ = E,i// 


Soit : 


-h 2 dy/ dy/ dy/ e 2 

— — ( — hr + — V + —d) w = ELY 

8dm dx? dy & 2 47rs 0 r 

\ " 


Oh y/ (x, y, z) decrit le comportement de la particule soumise a des forces representees par 
leur energie potentiel E p et dont l’energie to tale est E t . 


Avec E = et fi = — 

4jrs 0 r In 


L'equation de Schrodinger peut etre ecrite sous une forme simplifiee en rempla5ant 
-h 2 dy/ dy/ dy/ e~ 

— — ( — r H r H 7 ) — y/ par la lettre H representant l’operateur 

8 dm cd dy cd 4ns 0 r 


5 8 8 

Hamiltonien, qui est l’operateur energie totale et — — H — H 7 par Aioperateur 

dx" 8y 8z~ 

Laplacien telle que: 


H= — 


Id 


, -A 

8n"m 4ns,,r 


—A + E 
2 m 


Soit : 


Ely/ = Ey/ 
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IH.1.2 Remarques 

• L’equation de Schrodinger ne contient pas de variables discontinues et ne donne 
naissance qu'a des fonctions d’onde continues. 

• Elle n’admet de solution exacte que pour l’atome d’hydrogene et les ions hydrogenoides, 
en raison de l’absence de repulsion inter electronique. 

• La probability de trouver l’electron au point M(x, y, z) est independante du temps ; on 
considere y/(M) . 

• La resolution de cette equation pour des etats stationnaires d’un electron de l’atome, 
permet de determiner les fonctions d’onde (// appelees fonctions propres auxquelles 
correspondent des valeurs propres de l’energie de l’electron. 

III. 2. Densite cfe pro6a6idte de -presence de ['electron 

III.2.1. Definition 


La probability elementaire dP de trouver felectron dans un volume elementaire 
dV = dx.dy.dz est determinee a partir du carre de la fonction d’onde en un point de l’espace 
de coordonnees x, y, z. 

dP = \y/\ x dV 

Ou : 

\ff = f (x,y,z,) ■ Lonction d’onde de la particule. 

i i 2 * 

m\ —yj/yj/ : Densite de probability de presence de 1’ electron a t, x, y, z ; 

y/ : Imaginaire conjugue de y/ ; 
clP 2 

Le rapport = |^|“ est appele densite de probability de presence de l’electron au point 

considere. Ainsi, la somme de toutes les probabilites elementaires dans un volume quelconque 
V permet de calculer la probability de presence dans le volume considere: 


p = \dP = \\y/\ 2 dV 



III.2.2. Condition de normalisation 

La probability de trouver l’electron dans tout l’espace est egale a 1 : C’est la condition 
aux limites. 
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j >= 1 

espace 


Pour un electron a l’etat fondamental ou sa duree de vie est infmie, son amplitude est done 
constante en un point donne quelque soit le temps ; l’onde est dite stationnaire. 


III. 3. (Resolution de [’equation de Schrodinger 

III. 3.1. Expression en coordonnees cartesiennes 


L’equation de Schrodinger pour l’atome d’hydrogene et des ions hydrogenoides sera 
donnee en faisant 1’ approximation que le noyau constitue le centre de gravite du systeme ou il 
est immobile, ce qui revient a negliger son energie cinetique, du fait que la masse du noyau 
est deux mille fois plus importante que celle de l'electron (Approximation de Born Oppen - 
Heimer). 

L’energie cinetique de l’atome se reduit done a celle de l’electron ; il lui est associe 
l’operateur : 



2 m 


L’energie potentielle de l’atome, de nature purement electrostatique s’ecrit en fonction de la 
distance r de l’electron au noyau : 


p 4 ks 0 r 

L’operateur associe est la multiplication par E p L’equation de Schrodinger, en systeme 
international et en coordonnees cartesiennes est : 


-tr 
2 m 


Ay/( x,y,z)~ 


1 


e 


2 


4 ^0 ^jx 2 + y 2 +Z 2 


y/( x,y,z) = Ey/( x,y,z) 


Cette equation est resolue en utilisant les coordonnees spheriques adaptees a la symetrie du 
systeme car l’energie potentielle du systeme est d’origine electrostatique et ne fait intervenir 
que la distance noyau/electron: (E p = E p (r)). Le systeme est done confine dans un champ 
central et possede une symetrie spherique. 


III. 3.2. Passage aux coordonnees spheriques 
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f r > 0 ; 

Pour couvrir l'espace entier, il suffit que : h 0 < 9 < n ; 

x 0 < cp < 2n 

Les relations entre les coordonnees cartesiennes et les coordonnees spheriques sont: 
x = rsin#cos^> ; y = rsin#sin^ ;z = rcos6* 

2 2 2 2 2 

r = x + y + z~ et dV = Csin 9 clrxcWx dcp 

Avec 

r: distance a l’origine ( longueur de la distance OM), 

0 : angle de OM avec l'axe OZ, 

cp : angle de projection de OM dans les plans xOy avec l'axe Ox. 

On trouve alors que \j/ peut s'exprimer coimne le produit de trois fonctions dependant 
chacune d’une seule variable: 

y/{r, 9,cp) = R (r) x 0 (9) *(f>{(p) 

Le sens probabiliste de \f/ et les implications mathematiques qui en decoulent ( carre 
sommable, derivabilite, determination unique en chaque point de l’espace) imposent au choix 
des differentes fonctions R, 6 , (f) des restrictions qui se traduisent par l’existence de 
parametres appeles nombres quantiques notes n, £ et m, . La fonction i// solution de 
l’equation de Schrodinger prend la fonne suivante : 

( r > <P) = R nJ ( r ) X 0 l\m,\ ) X K , (<P ) 

Avec 

R n , £ (r) : Partie radiale de la fonction \j/ . Elle ne depend que de r . 

9 , | m | (6 * ) x </> mf (cp) = Y e m (9 ,cp) : Partie angulaire de la fonction d’onde \ff . Elle depend de 
9 et de cp . 

n, l , et m e : Nombres quantiques. 

III. 4. ‘Nombres quantiques 

L'etat quantique de l’electron dans un atome est caracterise par trois nombres 
quantiques : n, £ , m e . A tout groupe de ces trois nombres correspond une seule fonction 

d’onde bien definie et des valeurs uniques des parametres mecaniques : E t , ||l|| et L z . 

III.4.1. Nombre quantique principal n 

C'est un nombre entier positif : n = 1, 2, 3,... etc. II dellnit la couche electronique. 

Les couches sont designees par un symbole : 


Valeurs de n 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

Couche ou orbite 

K 

L 

M 

N 

0 

P 

Q 
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III.4.2. Nombre quantique secondaire ou azimutal l 

Ce nombre caracterise la sous-couche (ou le sous niveau) occupee par l'electron. II 
definit la fonne du volume dans lequel se trouve l'electron, c’est-a-dire la forme des orbites. 

I est un entier tel que: 0 < i < n - 1 soit n valeurs differentes. 

Selon la valeur de I on donne un nom a la sous couche designee par une lettre 
minuscule telle que : 


Valeurs de i 

0 

1 

2 

3 

4 


Sous couche ou orbitale 

s 

P 

d 

f 

g 



Les sous niveaux nous renseignent sur la forme des orbitales atomiques (s, p, d,...etc.). 

III.4.3. Nombre quantique magnetique m ou m 


C'est un nombre entier qui peut etre nul : - I < m t < + t soit 2 1 + 1 valeurs 

differentes de m ; (c’est-a-dire cases quantiques). Ce nombre definit le nombre d’orientation 
dans l'espace que peut prendre l’electron lorsqu’il est soumis a faction d’un champ 
magnetique. II caracterise la case quantique occupee par V electron . 

Pour symboliser les differentes formes de l’orbite, on utilise une case quantique representee 
par un rectangle □ . II y’a autant de rectangles qu’il y a de valeurs possibles de m t . 

III. 5. Le spin 


Diverses experiences montrent que l’electron possede un moment magnetique 
intrinseque et done un moment cinetique propre : spin s de valeur . On postule done qu’il 
existe une valeur maximale, de la projection de s sur l’axe OZ qu’on appelle nombre 
quantique m s ou nombre de spin qui ne peut prendre que deux valeurs + et - . 


m s = 1/2 
m s = -1/2 

La fonction d’onde complete d’un electron de l’atome d’hydrogene est obtenue en multipliant 
la fonction dependant des coordonnees d’espace i// n l nu par la fonction de spin appropriee 

m s = ± , qui en l’absence de champ magnetique, ont la meme energie. 

On represente symboliquement ce nombre de spin par: 

k une fleche vers le haut (f ): un electron dans l’etat de spin s = + ^ et par 

k une fleche vers le bas Q): un electron dans l’etat de spin s = - — . 
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Par convention, l'electron de spin + (f) soit place a gauche et l'electron de spin - ( j) soit 

place a droite I It I . 


III. 6. Degre de degenerescence 


Pour une valeur de l’energie correspondante a une valeur de n (n ^1), il existe 
plusieurs fonctions d’onde associees a l'electron done plusieurs etats possibles ayant la meme 
energie. On dit que la valeur de l’energie correspondante a ces etats est degeneree. 

Pour une meme sous couche les orbitales atomiques, qui sont au nombre de 2£ +1, ont 
la meme valeur d'energie. 

On montre que pour l'atome a un electron, le degre de degenerescence du niveau n est 
n . On les denombre a partir des inegalites : 


— £< m t <+£; 0<£<n-l. n> 0 


, le degre de degenerescence est 3 2 = 9. - £ < in, <+£; 0 < £ < 2 Exemple : Pour n = 3 ; 



III. 7. Nomenclature des etats 


On designe un etat particular (ou une orbitale) de l’electron par la valeur du nombre 
quantique n accompagnee par une lettre minuscule reliee a la valeur du nombre quantique 
azimutal £ : ns, np, nd,.... 

La valeur du nombre quantique m est specifiee en indice qui est fonction de la symetrie des 
orbitales. On a ainsi : 

V n, £ ,m( r, 0, (p ) = orbitale : n(lettre) m 
Pour une couche bien definie n : 

• Lorsque £ =1, m = -1, 0, 1. A ces trois valeurs de m sont associees les symboles x, y et z. 

On a ainsi les trois orbitales npx, np z , np y qu’on represente par trois cases quantiques 
degenerees: Les fonctions d'onde associees a ces trois etats sont respectivement : 

ys n,i,-i? ys n, i,o et y/ nj i 5 o 

• Lorsque £ = 2, m = -2, -1, 0, 1, 2. Aux cinq valeurs de m sont associees les symboles xy, 
yz, xz, x 2 -y 2 , z 2 . On parlera done d’orbitales nd xy , nd yz , nd xz , nd X 2 - y 2 , nd Z 2 et qu’on 

represente par cinq cases quantiques degenerees . Les fonctions d'onde 

associees a ces etats sont: I I I I I 

ys n, 2 ,- 2 ; y/ n, 2 ,-U ys n, 2 , 0 ; l^n, 2 ,l et y/ 0 , 2 , 2 - 
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Exemples 

* Orbitale 2 p , , : Cette fonction represente la sous couche p ( i = 1) de la couche L (n = 2) 
et l'electron est dirige vers l'axe (m £ = -1). 

* if 3 , 2 , 0 ' Cette fonction constitue l'orbitale 3do (m = 0, orientation vers l'axe z: 3d Z 2) 


1 1 1.8. OrSitaCes atomiques (O.ff) 

On appelle orbitale une fonction d’onde monoelectronique, c’est-a-dire une fonction 
des coordonnees de position d’un seul electron. Elle decrit les proprietes d’un electron dans 
un environnement donne. Le mot orbitale designe a la fois la fonction (// et le volume 
correspondant a une certaine probability de presence maximale ~95 % . 

III. 8.1. Expressions mathematiques des solutions 

Les expressions des solutions de l’equation de Schrodinger sont donnees par ordre 
d’energie croissante et les constantes de nonnalisation sont regroupees pour les deux 
fonctions de la partie angulaire. 

• A Vetat fundamental : n = 1, i = 0 et m e = 0. II n’existe qu’une seule fonction propre 
correspondant a cette energie E\. 


Fonction 

Orbitale 

Ri,o 

o 

© 

X 

o' 

© 

yj wo 

Is 


( t 3 

l «0 J 

3 

1 2 — 
2e a ° 

1 

2 -Jk 


• Pour n = 2: on rencontre un etat d’energie superieure : £, 
II lui est associe deux valeurs def,f=0et 1 = 1. 

• Pour l = 0, m e = 0 ; c’est la fonction 2s 


1 = ^1 
8 4 


Fonction 

Orbitale 

Ri.o 

®o,o x $0 

yj 200 

2s 


{ 1 1 
l«0 J 

3 

|2 1 1 

1 2 V 2 

(•-d 

1 2 
\e 0 

1 

2 yfll 


•Pour i = 1, il y a trois valeurs possible de m e \ -1, 0 et +1, d’ou trois fonctions 2 p. 


Fonction 

Orbitale 

R 2.1 

®1, (-1,0,1) X ^(-1,0,1) 

V 

21-1 

2P X 

3 

( 1 V 1 r ^ 

LJ 2V6 a 0 6 

sin 6 cos cp 

2v n 

V 

210 

2P Z 

V3 _ 

-j= COS u 

2fn 

¥ 

21+1 

2P y 

sin 6 sin m 

2 fn 
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III. 8.2. Representations graphiques des O.A ns et np 

Dans le cas d'une orbitale ns, Le volume correspondant a une probabilite de presence 
maximale est spherique. La fonction d'onde decrivant l'electron dans son orbitale est y/ n 0 0 . 

Comme i = 0, i// n00 ne depend ni de 9 ni de <p mais elle depend de r. Sa valeur est la meme 

dans toutes les directions. La probabilite de presence est elle aussi independante de la 
direction. Les orbitales seront spheriques. 



Dans le cas des orbitales np, nd, nf,... etc., la fonction d'onde depend des grandeurs 
angulaires# (9) et </>((p ). Cette dependance angulaire est a forigine du caractere directionnel 
de ces orbitales. La probabilite de presence prend des valeurs differentes en fonction de la 
direction. La symetrie de ces orbitales n’est plus spherique. Elies possedent une certaine fonne 
geometrique qui leur est propre. 

Pour representer cette forme geometrique, on utilise le carre de leur partie angulaire. On 
obtient ainsi une enveloppe en forme de lobe qui correspond a une probabilite de presence de 
l'electron prealablement fixcc. 



np y np x np z 


La representation de la partie radiale R(r ) des orbitales Is, 2s et 2p en fonction de r est 
comme suit : 



dr 
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IV. Ccls dies ions hydrogenoides 


Comme pour l'atome d'hydrogene, les fonctions d'onde pour l'electron des ions 
hydrogenoides ont une expression: 

( r,6,q> ) = R nl x 0 l m x (f> m {(p) 

Les nombres quantiques: n, t et m t satisfont aux memes relations que pour l'atome 
d'hydrogene. 

Les valeurs analytiques des orbitales atomiques d'un ion hydrogenoide se deduisent de 

celle des orbitales de l'atome d’hydrogene en remplacant a 0 par L e facteur Z affecte la 

partie radiale et non la partie angulaire. Les orbitales ont done une representation analogue a 
celle proposee pour l'atome d'hydrogene. Seule la dimension de l’orbitale qui devient de plus 
en plus petite Porsque Z croit dufait du terme exponentieC de (a partie radiaCe. 

Les vaCeurs propres de Penergie sont muCtipPiees par Z 2 : 


Avec 


E n 


mZ 2 e\ 1 _Z 2 
Ss 2 h 2 X ~d~~d X 1 


Z : numero atomique de l’ion hydrogenoide et 

Ei : energie de l'atome d'hydrogene a l'etat fondamental. 

Pour une meme valeur de n, l'electron d'un ion hydrogenoide est plus fortement lie au 
noyau que celui de l’atome d'hydrogene. 

V. Conclusion 


La mecanique quantique decrit le comportement des objets microscopiques : atomes. 


A chaque particule materielle est associee une fonction d'onde dont le carre represente 
la probabilite de presence de la particule. Elle repose sur la resolution de l’equation de 
Schrodinger. Cette equation n’est rigoureusement resolue que dans le cas de l'atome 
d’hydrogene ou des ions hydrogenoides. 


Les resultats obtenus pour l’hydrogene seront supposes generalisables aux atomes 
polyelectroniques. 
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Atomes polyelectroniques 


Tous les atomes dans leur etat stable ont plus d'un electron (+Ze protons et -Ze 
electrons) a l’exception de l'atome d’hydrogene. Chaque electron est soumis a la fois a 
1'attraction du noyau +Ze et a la repulsion des autres electrons. 

I. ^Position du pro 6 feme : exempCe de C'atome a deu^eCectrons 

On se propose d'etudier le cas du premier atome stable a deux electrons : atome 
d’helium Z = 2 



On considere que le noyau est fixe dans l'espace (Approximation de Born 
Oppenheimer). La fonction d'onde (// qui decrit ce systeme depend des coordonnees des deux 

electrons; la position de l'electron i est reperee par les coordonnees spheriques (r. ,6 X , (£t) ou 
cartesiennes (x ,y f , z ; ).La solution generale de l’equation de Schrodinger est alors une 
fonction if/ de six variables. Son expression en coordonnees spheriques s’ecrit cornme suit: 

^ (1,2) = y (r x ,9 X ,(p x ,r 2 ,0 2 ,<p 2 ) 


L’energie potentielle electrostatique du systeme (E p ) se compose de trois termes qui font 
intervenir les trois distances r/, r 2 , et r /2 : 

r 2 e2 f 1 1 1 1 

4 ^o r iJ 4 tts 0 r l2 

Avec 
2e 2 1 

x — : attraction noyau - electron 1 . 

4 7te 0 r x 

2e 2 1 

x — : attraction noyau - electron 2. 

4xs 0 r 2 

— — x — : repulsion electronique. 

47t£ 0 r l2 


L’equation de Schrodinger correspondant a ce systeme s’ecrit de la fa9on suivante : 

h 2 

~—Ay + e y = Ey 

2/j 


H : masse reduite du systeme. 
E : energie totale 
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r ze 2 

Aj 

2m A7t£ Q r { 

j 
v 


Zt- 


W\ + a 7 -■ 

2m 47T£ n r, 


Vi + 


4 7T£ n r, 


-y/ = Ey/ 


hi h 2 

hi et h 2 sont les Hamiltoniens monoelectroniques pour lesquels on connait deja la solution. 
Les operateurs H; (i = 1,2) n’agissent que sur les variables r ( . , <9, , cp { ; done (// s'ecrit sous la 
fonne : 


y/ =y/i(l)y/ 2 (2) 


ou y/ j(l) et i// 2 (2) : fonctions d'onde monoelectroniques. 


L’energie E s’obtient en multipliant l’equation de Schrodinger ci-dessus a droite par (// et en 
integrant sur tout l’espace : 

e 2 1 

E = E l +E 2 +- £ | 2 vV(D^( 2)-V/ 1 (lV 2 (2>/v 1 r/v 2 

4^0 r i2 


Ou 

E;: energie monoelectronique (i = 1, 2) donnee par: 
me 4 x 4 1 4 

E, = E 2 = — - — x — — = -13, 6x— r (eV) ; (n = 1, cas de He) 

1 2 8£ 2 h 2 n 2 n 2 


Le calcul de la valeur exacte de l’energie necessite la connaissance de l’integrale de repulsion 
qui est difficile a calculer. Par contre, si on suppose que les interactions entre les deux 
electrons de l’atome d'helium sont faibles on pourra negliger ce terme (approximation 
monoelectronique) et l’energie de ces deux electrons sera alors: 

ry 2 ry 2 1 O /T 

E He = E { + E 2 = -13,6 x — — - 13,6x — r = -2x 4x — tP. = -108,8 (eV) 
n n 1 


Experimentalement, E// e = -79,4 eV. La difference peut etre expliquee par l’application de 
1’ approximation monoelectronique. Done, on est amene a utiliser d’autres approximations. 

II. Approximation monoeCectronique die S Cater 


Cette approximation consiste a regrouper les electrons d'un atome en un nuage autour 
du noyau tout en isolant un seul electron plus loin. Dans ce cas on peut calculer l’energie de cet 
electron isole car il est considere coimne seul. Le potentiel auquel il est soumis est un potentiel 
central moyen. Il est constitue par le potentiel du noyau corrige par la presence des autres 
electrons. En effet, le nuage electronique fait ecran entre le noyau et l'electron isole, ce qui 
ramene au modele de 1’atome d'hydrogene et des ions hydrogenoides. Le potentiel dans lequel 
se trouve le Z eme electron est : 




ry* 2 

Z e 
4 7t£ 0 r 


Z* : charge nucleaire effective relative a l’electron. 
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La charge effective a chaque moment n’est pas la meme. Elle tient compte a la fois de 
l’attraction noyau-electron et des repulsions electron-electron (effets d’ecran). 

II. 1. Zjfet d'ecran 

Dans l'approximation de Slater, on considere que l'attraction, entre le Z eme electron de 
l'atome et le noyau, est soumise a faction d'un noyau dont le nombre de charge n'est plus Z 
electrons. La charge du noyau de l’atome devient alors une charge effective Z*. Cette charge 
qui est plus faible que la charge reelle du noyau, est obtenue en soustrayant du Z reel les effets 
d’ecran des autres electrons : 


Z* = Z - a , avec cr . = V a- 

J J C—l u 

Cette formule s’appelle V attraction monoelectronique de Slater ou : 

CT, ; constante d’ecran. Elle depend de la position des (Z -1) i emes electrons de l'atome par 
rapport au Z eme electron j. 

<7 ij : constante d’ecran pour chaque electron i qui exerce un effet d’ecran sur un electron j. 

I 1.2. CaCcuCcfe Ca charge nucCeaire effective Z* 

Slater a enonce les regies qui permettent d’exprimer la constante d’ecran cr pour 
chaque electron i qui exerce un effet d’ecran sur un electron j. 

• Si l’electron i est plus eloigne du noyau que j, son effet d’ecran sur j sera tres faible, 

• Si l’electron i est plus proche du noyau que j, son effet d’ecran sur j sera tres important. 

Ces regies reposent sur la demarche suivante : 

1- Repartir les orbitales atomiques en plusieurs groupes classes dans l'ordre : (Is) (2s, 2p) (3s, 
3p) (3d) (4s, 4p) (4d) (4f) (5s, 5p)... 

2- Choisir l’electron pour lequel on cherche la charge effective. Tous les autres electrons 
apporteront une contribution partielle cr ij a la constante d’ecran totale cr. Cette contribution 
depend : 

• du type d’orbitale (s, p), (cl) ou (f) de l’electron, 

• de la couche electronique n de l’electron. 

3- Calculer les coefficients d’ecran <J ij traduisant les effets d’ecran exerces par les electrons 
appartenant au meme groupe ou aux groupes inferieurs a partir du tableau ci-dessous : 


Electron 

Contribution des autres electrons i 

d’origine j 

n - 2 

n -1 

n 

n + 1 


7 1 -3... 


s, p 

d 

f 

n + 2.. 

s, p 

1 

0,85 

0,35 

0 

0 

0 

d 

1 

1 

1 

0,35 

0 

0 

f 

1 

1 

1 

1 

0,35 

0 
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N.B. La contribution a l'effet d'ecran exerce sur un electron Is est : crij = 0 , 31 - Cette valeur 
montre qu'un electron Is est tres proche du noyau et aucun electron ne fait ecran entre lui et le 
noyau. 

II. 3. Hxemple de calcul de charge effective 

La repartition des orbitales atomiques de l’azote 7N est : Is 2 2s 2 2p \ On peut l’ecrire 
sous la forme : I (Is) 2 I, I (2s 2 , 2p 5 ) \. 

Un electron de la couche exteme (2s, 2p) a done comrne electrons d’ecran : 

• 4 electrons (s, p) de la couche n : cr ij = 0,35 

• 2 electrons s de la couche n-1: crij = 0,85. On en deduit : 
crij = (2 x 0,85) + (4 x 0,35) = 3,10 Done la charge effective : 

Z* = Z- crij = 7-3,1 = 3,9 

III. Application au calcul de C energie d’atomes fegers non-hydrogenoides 
III.l. (feneralites 

Pour un atome hydrogenoide de numero atomique Z, l’energie se calcule par : 

Z 2 

E = - 13,6 x— (eV) 
n 

Pour un atome a plusieurs electrons, fenergie depend a la fois de n et £ puisque les 
valeurs de 1 affectent celles de Z*. Chaque electron contribue a une energie E, telle que : 

z * 2 

E = -13,6 x —f- (eV) 

W) n 2 

L’energie to tale de 1’ atome est la somine de la contribution de chaque electron i telle 

que : 

£, =2 E, 

i = 1 

Avec n : nombre d'electrons. 

En consequence, les etats de memes n et de i differents ne presentent pas la meme energie : 
il y’a une levee partielle de la degenerescence des niveaux d’energie de meme n. 

Les nombres quantiques n, l , m ont la meme signification que pour l’atome d'hydrogene: 

n (entier) >0 ; 0 < t < n - 1 ; -£ < m, < +£ 

Les orbitales atomiques : 

• gardent les memes symetries, spheriques pour s et directionnelles pour les autres, 

• gardent les memes surfaces nodales, 

• ne gardent pas les memes dimensions a cause de la valeur de Z* qui est inferieure a Z. 

• seules celles ayant les memes valeurs de n et de £ qui restent degenerees. 
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III. 2. PofempCe : cafcul de [’energie de C atome de Citfium 


Le lithium 3 Li a pour repartition electronique ls 2 2s. L’electron 2s a pour charge 
effective : 

1 3 2 

Zi* = 3 - (2 x 0,85) = 1,3 . Son energie est : Ei = - 13,6 x = - 5,75 eV 

Un des electron Is a pour charge effective : Z 2 * = 3 - (1 x 0,31) = 2,69. Son energie est : 

2,69 2 


E 2 = - 13,6 x 


l 2 


98,41 eV. L’energie totale est done : 


E = Ei + 2 x E 2 = -5,75 - 2 x 98,41 = -202,57 eV 
De ce calcul on peut deduire les trois energies d’ ionisation du lithium. 

IV. Configurations efectroniques dun edifice monoatomique 


Etablir la configuration electronique d’un atome ou d’un ion monoelectronique dans 
un etat donne consiste a indiquer la repartition, dans cet etat, des Z electrons dans les 
differentes spins orbitales monoelectroniques Is 2s 2p,...etc., le nombre d’electrons etant 
note sous forme d’exposant. 

Exemple : Is 2 signifie que deux electrons sont decrits par l’orbital Is . Autrement dit, deux 
electrons occupent l’O.A. Is. 

Le remplissage des cases quantiques ou orbitales atomiques doit imperativement 
respecter les quatre regies suivantes. 

iV.l. (Principe de sta6idte 


L’etat de plus basse energie d’un atome (ou d’un systeme) polyelectronique est son 
etat fondamental ; les etats d’ energie superieure sont des etats excites. 


Energie (eV) 


-6f 




6cr 



_ 5f 

Z 6 P 

4f 

— 5d 

6s 

~4d 

_ 5p 


-4p 

— 5 s 



3_d 4s 

Ap 

3s 


If 

7d 

7p 

7s 


2p 

2s 


Valeur de n 
Couche 


Is 


1 

K. 


3 

M 




Consequence pratique : Is 2s 2p 3s 3p 3d 4s 4p 4d 4f 5s 5p 5d 
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IV. 2. (Principe ([’exclusion de Pauli 

Deux electrons d’un meme atome ne peuvent avoir leur quatre nombres quantiques 
identiques: n, t, m et m s . 


Consequence pratique : 

Dans une meme case n, £ , m sont fixes. On ne peut placer que deux electrons au 
maximum avec leur nombre quantique de spins opposes. 

IV.3. (Regie de Jdund 

Dans l'etat fondamental, lorsque plusieurs orbitales atomiques degenerees sont libres, 
les electrons se placent de fa?on a en occuper le plus grand nombre possible. Les electrons 
occupent ces orbitales degenerees avec des moments de spins positifs (paralleles) avant de se 
placer avec des spins contraires. 



L'etat fondamental est donne par un maximum de spins paralleles. On occupe done un 
maximum d’orbitales avant de les saturer. 


Consequence pratique : 



rm 

r~k r~k 

—1 i 

iS 

np 

iiiiSl 





IV.4. Regie de Xlecfikgivsfd 


L'ordre de remplissage des couches et des sous couches s'effectue par valeurs 
croissantes du couple (n + l ). Si deux ou plusieurs couples (n + i ) conduisent a la meme 
valeur, ils seront classes par ordre de n croissant. 

Representation de la regie de klechkowski : On ecrit les diverses couches et sous couches 
dans un tableau. Chaque ligne a une valeur de n et chaque colonne a une valeur i. Le 
remplissage se fait selon les diagonales. 
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L'ordre de remplissage des sous couches quantiques est : 

Is 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d 7p 

lV.2. ECectrons cfe cceurs et eCectrons cCe vaCence 

IV.2.1. Definitions 

1- La couche de valence est la couche la plus externe de l'atome, occupee par des 
electrons. C'est elle qui fixe les proprietes chimiques. 

Si une sous couche interne n’est pas totalement remplie; on considerera cette sous couche 
comme faisant partie de la couche de valence. 

Exemple : Pour Z = 14, la configuration electronique correspondante est : Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 4 
Les trois couches occupees par les electrons ne jouent pas un role equivalent. 

2- Les gaz rares (ou nobles ou inertes) sont chimiquement stables et ont une 
configuration electronique de la couche peripherique ou de valence : ns 2 np 6 . 

3- Pour decrire rapidement la configuration electronique d'un electron quelconque sans 
avoir a ecrire toutes les couches et sous couches internes, on va ecrire cette configuration sous 
la forme condensee. 


(Configuration du Gaz rare) + (couche de valence) 

Exemple 

S3 As : Z = 33 = 18 + 15 = 36-3; 


4s Cd: Z = 48 = 36 + 12; 

ssRa: Z = 88+2 ; 

s 3 I : Z= 36+17 = 54-1, 


18 (AR) 4s 2 3d 10 4p 3 


36 (Kr) 5s 2 4p 3 
86(Rn ) 7s 2 
36 (Kr) 5s 2 5p 5 


IV.2.2. Schema de Lewis atomique 


On represente simplement la couche de valence sous forme de schema figurant les 
diverses cases quantiques de celle-ci et leur occupation ou non par des electrons. 

Exemple 


13 A 1 

Z= 13 = 10 + 3 

io(Ne) 3s 2 3p 1 

23 AS 

Z = 33 = 18+ 15 

\%(Ar) 4s 2 3d 10 3p 

8 0 

Z = 8 

2 (He) 2s 2 2p 4 


rm 

rr 

n 


LLU 

LL 

n 

A L 

m 

or 

rr 

A k 


On figure les electrons par des points et les doublets d'electrons apparies par des tirets. 
II est done indispensable d'ecrire d’ abord le schema sous fonne de cases quantiques pour 
pouvoir ecrire le schema simplifie de Lewis. 

aT* ■ I As. ■ \0\ 
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Les schemas simplifies de Lewis ne sont utilises que pour les elements ne comportant 
que des sous couches s oup sur leurs couches de valence. 

IV.2.3. Exceptions de la regie de klechkowski 

Une sous couche vide, totalement remplie ou a moitie remplie confere une plus grande 
stability aux atomes. 

Cette regie s'applique particulierement aux configuration du type ( n-l)d 9 ns 2 (Cu, Ag et Au) et 
(n-l)d 4 ns 2 (Cr, Mo) qui se transfonneront respectivement en (n-l)d I0 ns I et (n-l)d 5 ns 1 (un 
electron de la sous couche s transite vers la sous couche d pour la completer a 5 ou a 10 
electrons: la configuration obtenue sera plus stable que la configuration initiale 
Dans le cas des electrons de type /, le niveau d re?oit d' abord un electron avant que le niveau 
/ ne commence a se remplir. 


Electron 

symbole 

Configuration selon Klechkowski 

Configuration reelle 

Chrome 

24 Cr 

[Ar]3cf 4s z 

[Ar]3ct 4s l 

Cuiore 

2 gCu 

[Ar]3cf4s 2 

[Ar]3d w 4s 1 

Niobium 

4iNb 

[ Kr]4d J 5s 2 

[Kr]4d 4 5s J 

Molybdene 

47 M 0 

[ Kr]4d 4 5s 2 

[ Kr]4d i 5s 1 

Ruthenium 

44 RU 

[ Kr]4d b 5s 2 

[ Kr]4d'5s 2 

Rhodium 

42 Rh 

[ Kr]4d'5s 2 

[Kr]4dt5s 

Palladium 

4()Pd 

[Kr]4cf5s 2 

[Kr]4d w 

Argent 

47Ag 

[ Kr]4cf5s 2 

[Kr]4d w 5s y 

Lanthanide 

57 Tll 

[ Xe]4f6s 2 

[Xe]5d'6s 2 

Cerium 

ssCe 

[Xe] 4f6s 2 

[ Xe]4f5d I 6s 2 

Gadolinium 

6 4 Gd 

[ Xe]4f6s 2 

[Xe] 4f5d 1 6s 2 

Platine 

78Pt 

[Xe]4f 4 5cf6s 2 

[Xe] 4f 4 5cf6s I 

Or 

79 A4 

[ Xe]4f 4 5d 9 6s 2 

[Xe] 4f M 5d w 6s I 

Actinium 

89 AC 

[ Rn]5/6d u 7s 2 

[Rn]6d'7s 2 

Thorium 

9 oTh 

[ Rn]5f6d°7s 2 

[Rn]6d 2 7s 2 

Protactinium 

9 iPa 

[Rn]5f6d u 7s 2 

[Rn]4f 2 6d J 7s 2 

Uranium 

92 U 

[Rn]5f6d u 7s 2 

4f6d J 7s 2 

Neptunium 

93Np 

[Rn]5f6d u 7s 2 

4f6d 1 7s 2 

Curium 

96 

Cm 

[Rn]5f6d u 7s 2 

4f6d 1 7s 2 


V. ConcCusion 

Le modele simple de l’atome va nous conduire a la notion de la classification 
periodique et sera ensuite utilise pour la description des principals proprietes chimiques. 
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Classification periodique des elements chimiques 

I. Classification periodique 

La classification periodique, la plus elaboree et la plus complete, a ete proposee en 
1869 par Dimitri Mendeleiev, chimiste russe. A l'epoque, seul 66 elements chimiques qui ont 
ete connus. 

Mendeleiev a montre que les proprietes chimiques des elements dependaient 
directement de leur poids atomique et qu'elles etaient des fonctions periodiques de ce poids. II 
a classe les elements par ordre croissant de leur masse atomique rassembles dans une 
meme colonne, de telle sorte que les atomes ayant des proprietes semblables se trouvent l'un 
en dessous de l’autre, formant ainsi une famille. Ces elements sont classes dans un tableau 
periodique constitue de lignes horizontales ou periodes en nombre de 7, et de ranges 
verticales ou colonnes en nombre de 18, qui rendent compte de leur structure electronique 
fondamentale. II a laisse des cases vides, qui seraient remplies par la suite, au fur et a mesure 
de la decouverte des elements correspondants. 

Actuellement (2005), il existe 115 elements dont 92 sont naturels (de l’hydrogene a 
l’uranium exceptes deux: Technetium 43 7c et Promethium 61 Pm), et le reste sont des 
elements artificiels. 

1.1. (Principe de construction 

Dans la classification periodique, les elements sont ranges de gauche a droite par 
numero atomique (Z) croissant en respectant de plus la regie de Kleckowski de telle sorte 
que : 

Chaque periode, comporte des elements dont la couche externe correspond a la meme valeur 
du nombre quantique principal (n). Elle debute par le remplissage de la sous couche s et 
s’acheve toujours par celui de la sous-couche p correspondante (a l’exception de la premiere 
periode), tout en suivant la regie de Klechkowski. Lorsque cette configuration est atteinte, la 
periode est complete. Le dernier element ainsi decrit etant un gaz rare de structure 
electronique ns 2 np 6 . Cette configuration constitue la configuration de coeur de la periode 
suivante. 


n 

Structure electronique des elements de la periode n 

Gaz rare 

1 

ns ' avec 1 < x < 2 

2 He 

2 

9 [He]n,Cn/r v avec 1 < x < 2 et 1 < y < 6 

ioNe 

3 

l0 [Ne]n.Cn/? v avec 1 < x < 2 et 1 < y < 6 

isAr 

4 

18 [Ar]n,C(n - 1 )d z np y avec 1 <x<2;l<y<6etl< z< 10 

36 Kr 

5 

36 [Kr]n,C(n - \)d z np y avec l<x< 2; 1 < y< 6 et 1 < z< 10 

54Xe 

6 

54 [Xe]ns x (n -2)f w (n - \)d z np y avec l<x<2;l<y<6; 
1 < Z< 10 et 1 < w< 14 

sfiRn 

7 

86 [Rn]n5 r (n - 2)f w (n -l)d z np y avec 1< x < 2; 1 <y< 6; 
1 < z< 10 et 1 < w< 14 
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• Chaque colonne comporte des elements ayant la meme configuration electronique de 
valence et formant une famille. D’un point de vue chimique, cela leur confere des proprietes 
equivalentes. 

Les 18 colonnes de la classification periodique sont reparties en 9 groupes suite au classement 
des colonnes dont les elements ont meme configuration electronique externe. 8 d’entre eux 
sont notes en chiffres romains I, II, III, . . . VIII et le 9 ieme groupe est note O (zero). 

Le chiffre romain represente le nombre d’ electrons de valence. 

• Le groupe O constitue les elements chimiques des gaz rares (G.R) de configuration 
electronique de la couche pcriphcriqucn.v 2 /?/; 6 . 

• Les groupes allant de I a VII sont divises chacun en deux sous groupes. Le premier est 
indexe de la lettre A et le second de la lettre B. On aura ainsi 14 sous groupes notes Ia, H a , 

,VII A et I B , IIb, , VIIb- Chacun de ces sous groupe correspond a une colonne donnee. 

Les lettres A et B indiquent la nature des electrons de valence. 

Groupe A : Remplissage de la sous-couche s ou s et p. 

Groupe B : Remplissage de la sous-couche set d. 

• Le groupe VIII est forme de trois colonnes voisines appelees triades. Ces elements 
possedent des proprietes physico-chimiques analogues dans le sens horizontal et vertical. Ils 
jouent un role tres important en catalyse heterogene. 
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Colonnes 



1 

2 

3 

4 

5 6 7 

8 9 10 11 12 

13 

14 

15 

16 

17 

18 

perio 

de 

K 

Ia 

Ha 

Triades 

> 

< 

> 

< 

> 

< 

> 

< 

>” 

O a 

Is 1 



Is 2 

L 

M 

2s 1 

2s 2 




2p' 

2p 2 

2p 3 

2p 4 

2p 5 

2p 6 


VIII 

B A 

VIII 

B 

VIIIb 

A 


3s 1 

3s 2 

IIIba 

IV B 

Vb I VIb I 

VII B 

Iba Hb 

3p' 

3p 2 

3p 3 

3p 4 

3p 5 

3p 6 

N 

4s 1 

4s 2 

3d 1 

3d 2 

3d 3 

3d 4 

3d 3 

3d 8 

3d' 

3d 8 

3d 8 

3d lu 

V 

4p 2 

4p 3 

4p 4 

4p b 

4p B 

0 

5s 1 

5s 2 

4d' 

4d 2 

4d 3 

4d 4 

4d 5 

4d 6 

4d 7 

4d 8 

4d 9 

4d 10 

5p' 

5p 2 

5p 3 

5p 4 

5p 5 

5p B 

P 

O 

6s 1 

6s 2 

5d 

5d 2 

5d 3 

5d 4 

5d s 

5d“ 

5d' 

5d 8 

5d 8 

5d lu 

6p' 

6p 2 

6p 3 

6p 4 

6p 5 

6p B 

7s 1 

7s 2 

6d 

6d 2 

6d 3 

6d 4 

6d s 

6d“ 

6d' 

6d 8 

6d 8 

6d lu 

7p' 

7p 2 

7P 3 

7p 4 

7p 5 

7p“ 



4f' 

4f 2 

4f 3 

4f* 

4f b 

4f 

4f' 

4f“ 

4f 8 

4f lu 

4f" 

4f 12 

4f 13 

4f 14 

sr 

6f 2 

6f 3 

ef 4 

6 f 5 

6f 

6f 7 

6f 

66 

6f 10 

6f" 

6f 12 

6f 13 

6f 14 


‘Remarques 

• Si on connait la place d’un element dans la classification, on en deduit immediatement la 
configuration electronique (et inversement). 

• La configuration electronique de la couche peripherique des elements de la : 

* colonne 1 1 (Cu, Ag, Au) est d 10 s 1 et non d 9 s 2 (d 10 sous-couche totalement remplie 
confere une grande stabilite a ces atomes). 

* colonne 4 (Cr, Mo, W, Sg) est d 5 s 1 et non d 4 s 2 (d 5 sous-couche a moitie remplie 
confere une grande stabilite a ces atomes). 

1.2. VtiCisation cfu ta6Ceau periocfique 

1- Determination d’une configuration electronique d’un element. 

Exemple 

Determiner le numero atomique de l’iode qui se trouve dans colonne VIIA et dans la 5 ieme 
periode : 

Colonne VIIA : C'est-a-dire il y’a 7 electrons de valence sur la couche peripherique formee 
des sous couche s et p . 

5 ieme periode : C'est-a-dire le numero de la couche n est egal a 5. 

La configuration electronique de cet element sera alors : 36 [Kr]5.v 2 4r/ 1(l 5p 5 o ^ 36 [Kr]5.v 2 5 p 5 

Done Z = 36 + 10 + 2 +5 = 53 soit une configuration electronique complete : 
ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 10 4p 6 5s 2 4d w 5p 5 

2- Trouver le numero atomique d’un element en fonction de sa place dans le 
tableau. 

Exemple : Quel est le numero atomique de l’argent sachant qu’il se situe dans la 5 ieme 

periode et la 1 1 ieme colonne ? 

La premiere ligne contient deux elements, les 2 eme et 3 eme lignes contiennent 8 elements, la 
4 eme contient 18 elements puisque e’est a partir de cette periode qu’on commence a remplir le 
bloc " d". 

Dans ces 4 premieres periodes, on range done : 2 + 2*8 + 18 = 36 elements. 

1 l eme colonne : c'est-a-dire 1 1 elements apres le 36 eme element => 36 +1 1 = 47. 


36 


Conclusion : L’argent est le 47 eme element de la classification periodique. Comme cette 
classification en fonction de Z croissant, le numero atomique de l’argent est : 

Z = 47^ 47 Ag 


. Quel 


3- Trouver un element a partir de sa configuration. 

Exemple 

Un element a la configuration electronique suivante : 1 ,v 2 2,v 2 2 /; 6 3 .v 2 3 p 6 4 s 2 3d 1 0 4 p ~ 
est cet element ? 

Cet element a un numero atomique Z = 32 car la somme des electrons est egale a 32. 

4s 2 4p 2 

La configuration electronique de la couche peripherique est done cet element se 

trouve: 


• dans la 4 eme periode car n = 4, 

• dans une colonne A car la sous couche p n’est pas encore saturee. 

• IVA car le nombre d’electrons de valence est de 4 (2 sur s et 2 sur p). 

• 1 4 cmc colonne car la sous couche ‘3d’est saturee et les elements de cette sous couche 
se situent dans la periode 4 du tableau periodique : 10 + 4=14. 

En resume, cet element se place dans le tableau periodique dans la I4 eme colonne IVA et dans 
la 4 eme periode. II correspond au Germanium. 


1.3. ^Description generate ctu taSCeau periodique 


Les elements de la classification periodique sont repartis en quatre blocs : s, p, ct, et f. 


1.3.1. Bloc s 


Le bloc s comprend la famille des alcalins de configuration externe ns 1 : (Li, Na, K 
...) et des alcalino-terreux de configuration externe ns 2 : (Be, Mg, Ca, Sr, ..). Ces elements 
ont un caractere metallique tres marque. Ils sont tres electropositifs car ils ont une forte 
tendance a ceder facilement leurs electrons pour acquerir la configuration du gaz rare qui les 
precede et donner un cation. D’ou le caractere reducteur de ces families et des etats 
d’oxydation respectivement +1 et +2. 

Ces caracteres augmentent dans un tableau periodique en descendant dans la colonne de haut 
en bas et de gauche a droite dans la periode. 


Caractere reducteur 


/ 


Electropositivite 



Les alcalins : sont situes a l'extreme gauche du tableau periodique, ils : 

• sont tous des metaux, 

• n'ont qu’un electron de valence (famille I A ) 

• auront done tendance a donner facilement cet electron pour saturer le niveau d'energie 
et a former un cation de charge +1 : Li + , Na + , K + , ... 

M ^ M + + 1 e- 
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L’ hydrogene (H) se trouve dans la premiere colonne (groupe Ia) mais il n’est pas 
considere cornme un alcalin, en effet ses proprietes chimiques different nettement d’un 
alcalin. C'est l'element le plus leger : il n'est forme que d'un proton et d'un electron. Cest 
l’element le plus cornmun dans l'univers. 

L* hydrogene est un cas particulier, il est tout seul, il n'appartient a aucune des ces 
trois categories. Il a tendance a se comporter cornme un metal dans certaines conditions et 
cornme un non-metal dans d’autres conditions. Il peut-etre donneur ou receveur d'electrons, il 
existe sous la forme neutre H 2 , negative H‘ ou positive H + . 

Les alcalino-terreux : possedent deux electrons de valence (famille IIa). Ils auront done 
tendance a donner facilement deux electrons pour saturer le niveau d’energie et a former un 
cation de charge +2 : Be 2+ , Mg 2+ , Ca 2+ , ... 

M ► M 2+ + 2 e- 

Ces elements ne se trouvent jamais sous forme metallique libre dans la nature, car, cornme les 
alcalins, ils sont tres reactifs et reagissent aisement avec de nombreux non-metaux. Ils sont 
plus durs que les alcalins, de bons conducteurs, mais ils reagissent moins violemment que les 
alcalins. 

L ’Helium : Bien qu’appartenant au bloc s (Is 2 ), celui-ci est place dans le bloc p car 
il possede les proprietes des gaz rares. 

1.3.2. Bloc p 

Les elements de ce bloc se caracterisent par une structure externe ns 2 np x avec 1 < 
x < 6. Le bloc p est constitue des sous groupes IIIa a VIIa et du groupe O et il regroupe les 
families suivantes : 

Sous groupes IIIa et IV a : Les elements de ces deux families ( ns 2 np 1 : B, A1 ... et ns 2 tip 2 : 
C, Si ...) fonnent des composes covalents. Ils sont pour la plupart des « non-metaux », mais 
le caractere metallique croit de droite a gauche et de haut en bas de la classification 
periodique. 

Les terreux : constituent la famille du bore et comportent 3 electrons de valence 
(famille IIIA). Ils auront tendance a donner facilement trois electrons pour saturer le niveau 
d'energie et a former un cation de charge +3 : B 3+ , Al 3+ , ... 

L’Indium (In), element de cette famille, appartient aux metalloides; les 4 autres sont 
des metaux. 

Les carbonides : C’est la "famille du carbone". Ses elements possedent tous 4 
electrons de valence (famille IV a) done ils peuvent en ceder ou en attirer pour se saturer et 
former respectivement un cation de charge +4 ou un anion de charge -4. 

Le carbone (C), le silicium (Si) et le germanium (Ge) sont des metalloides. 

L’etain (Sn) et le plomb (Pb) sont des metaux. 

• Les metaux donnent des Cations. Leurs oxydes sont basiques. 

• Les non-metaux donnent des Anions. Leurs oxydes sont acides. 

• Un element est metallique si le nombre d’electrons de sa couche de n le plus eleve est 
inferieur ou egal au numero de sa periode (sauf H et Ge). 
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Sous groupe Va ou azotides: renferme la famille des Pnictogenes ( ns 1 np i : N, P, As ...)• 
Ces elements forment, en general, des composes covalents de type AB3 tels que NH3, 
PCl 3 ,...etc. 

Les azotides : possedent 5 electrons de valence (famille Va). Ils auront tendance a 
attirer 3 electrons pour obeir a la regie de l'octet et a former un anion de charge -3 : N 3 ', p 3 ', ... 
Les elements les plus importants sont l'azote et le phosphore, elements essentiels a la vie des 
animaux et des vegetaux et dont nombreux de leurs composes ont des applications 
importantes. 

Sous groupes VIa et VIIa: constituent respectivement les families des chalcogenes (ou 

sulfurides) ns 2 np 4 (0, S, ) et des halogenes ns 2 np 5 (F, Cl, Br ...)• Les halogenes 

reagissent violemment. Ils sont des substances colorees qui fonnent des sels avec des bases et 
qui forment des acides avec de l’hydrogene. 

Halogene = generateur de sels 

Les elements de ces deux families ont tendance a fonner des anions par gain respectivement 
de deux electrons et d’un electron. D’ou leurs caracteres oxydant et electronegatif. 

Chalcogene : X + 2 e- X 2 ' 

Halogene : X + 1 e- ► X" 


Ces caracteres augmentent de bas en haut dans une colonne et de gauche a droite dans une 
periode du tableau periodique. 


Caractere oxydant 
Caractere electronegatif 



Gaz 


Les sulfurides: possedent 6 electrons de valence (famille VIa)- Ils auront tendance a 
attirer 2 electrons pour obeir a la regie de l'octet et a fonner un anion de charge -2 : O 2 ", S 2 ", 


Les sulfurides prennent 2 electrons a ceux qui s’y risquent. Ils font des liens ioniques avec les 
autres families de la region des metaux, aussi bien que des liens covalents avec les non- 
metaux. 


Les halogenes: ont tous 7electrons de valence, (famille VIIa) ■ Ils ont tendance a 
attirer un electron pour obeir a la regie de l’octet et a former un anion de charge -1 : F , Cl" 1 , 


Groupe O : II rassemble la famille des gaz rares (elements ns np 6 : He, Ne, Ar ....). Ils 
possedent 8 electrons de valence, sauf l’Helium. Ils sont done tres stable dans la nature et 
ont un degre d’oxydation nul et ne sont pas interesses a donner ou a recevoir des electrons. 

Les gaz rares presentent une grande inertie chimique, ils ne donnent pratiquement aucune 
reaction. On les appelle parfois gaz nobles car ils refusent de se meler aux autres elements 
dans des composes chimiques. Ils semblent meme repugner a s’unir entre atome du meme 
element puisqu’il s’agit de gaz monoatomiques. Mais on sait maintenant qu’ils peuvent 
neanmoins reagir avec d’autres gaz. Ils ne se retrouvent jamais sous fonne de composes. Ils 
sont incolores naturellement. Dans un tube sous vide et traverse d'un courant electrique, ils 
ont une couleur particuliere. 
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Ce sont les seuls gaz monoatomiques, tous les autres gaz ont des molecules diatomiques 
c'est-a-dire qu'il y a deux atomes d'un meme element qui composent la molecule. La source 
des gaz rares est Fair. 

1.3.3. Bloc d 

Le bloc d rassemble les elements des sous groupes IIIb a II B , appeles elements de 
transition : Ce sont des metaux. Ils ont une configuration de la couche 
exteme ns 2 (n-l)d l ~ x ~ 10 . Ils ne different que par le nombre d’electrons sur le niveau profond 
d . Ils manifestent des degres d’oxydation positifs et variables entre 0 et 7. 
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Ils ont aussi, pour la plupart, tendance a s’unir entre eux, ou encore avec des composes 
d' autres families pour former ce que Ton appelle des alliages. 

• Les triades (elements des sous groupes VIIIb) font partis aussi des elements de transition. 

• Les elements des colonnes 6 et 10 admettent des exceptions a la regie de Klec hk owski et 
ont respectivement une structure electronique exteme ns x (n -1 )d 5 et ns 1 (n -1 )d 10 . 

• Les metaux donnent des Cations, leurs oxydes sont basiques. 

Un metal est un corps : 

• brillant (eclat metallique), 

• bon conducteur de chaleur et d'electricite, 

• malleable et ductile, donneur d'electrons, qui reagit avec les acides, 
solide a temperature et pression habitue lies (sauf le mercure (Hg)). 

Un element est metallique si le nombre d’electron de sa couche de n le plus eleve 
est inferieur ou egal au numero de sa periode (sauf H et Ge). 

• Les non-metaux donnent des Anions, leurs oxydes sont acides. 

Les elements non-metalliques sont des elements qui : 

• ont un aspect terne (sans eclat), 

• mauvais conducteurs de chaleur et d’electricite, 

• sont frequemment des gaz ou des liquides. 

• Les metalloides sont des elements intermediaires entre les metaux et les gaz rares. Ils sont 
difficiles a classer comme metal ou non-metal, ils sont a la frontiere (ligne en escalier) qui 
separe les metaux des non-metaux. Ils ressemblent aux non-metaux par certaines proprietes 
mais sont de faibles conducteurs d'electricite (semi-conducteur). 

1.3.4. Bloc f 

Le bloc f comporte deux families ou les elements different simplement par le 
remplissage des sous-couches (n-2)f : les lanthanides de configuration ( 6s 2 4f l ~ x 1 4 5 <:/ 1 ) et les 
transuraniens ou actinides ( 7.r5/' 4 4d' ). 


40 


• Les elements 57 et 89 correspondant respectivement au lanthane et a l’actinium presentent 
des exceptions a la regie de Klechkowski. Leurs structures reelles sont respectivement : 

[ Xe ] 6s 2 5d 1 , [ Rn ] 7s 2 6d J . A ce titre, ils sont les premiers elements des blocs 5d et 6d. 

• Les elements suivants, Z = 58 et Z = 90, font aussi partie des exceptions de la regie 
Klechkowski et ont une structure electronique [Xe]6.s 2 4/ 1 5c/ 1 et [ R n ]7 .s 2 5 /" 0 6c/ 2 au lieu 
de : 

[Xe]6s 2 4/ 2 et [l Rn]ls 2 5f 2 


• Comme la sous-couche 4f peut contenir 14 electrons au maximum on aura en tout 14 
elements a placer. Pour bien faire il aurait fallu imaginer une classification periodique avec, 
non pas 18 colonnes, mais 32 colonnes. Pour des raisons de commodite, on a prefere 
desolidariser ce bloc de 14 elements (pour la sous-couche 4f seulement). C'est pour cette 
raison qu'on rencontre le bloc f place en dessous des trois blocs accoles s, p et d. 


• Les lanthanides font partie, en chimie inorganique, des "terres rares". Les terres rares sont 
utilisees dans les ecrans de television couleur, afin de donner l'effet de couleur. On les 
rencontre aussi dans... les pierres de briquets.... 
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Bloc f 


II. ‘Evolution des proprietes 

La reactivite d’un atome depend de : 

• sa taille c’est a dire son rayon atomique, 

• sa structure electronique de la couche peripherique. 

L’atome a toujours tendance a atteindre la configuration du gaz rare le plus proche en fixant 
ou en perdant des electrons. 

II.l. EvoCution des rayons atomiques (r a ) 

Le rayon d’un atome ne peut etre defini que si l’atome est engage dans une molecule. 
II depend de la nature des liaisons et des proches voisins. 

Le rayon atomique Y a est la demi distance entre les noyaux des deux atomes dans une liaison 
covalente simple. 
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• II y ’a decroissance du rayon lorsqu’ on se deplace dans une periode donnee dans le 
sens des numeros atomiques Z croissants car le nombre d’electrons augmente pour une meme 
couche ce qui augmente la charge effective Z* (l’effet d’ecran des electrons des elements de 
la meme periode est tres faible) dans ce sens et done augmentation des interactions 
electrostatiques entre le noyau et les electrons peripheriques. En effet, les orbitales atomiques 
se trouvent ainsi contractees ce qui fait diminuer la limite du domaine de probability de 
presence des electrons. 

• II y’a croissance du rayon lorsqu' on descend dans une colonne. Ceci s’explique par 
deux effets antagonistes : 


■ augmentation de la charge effective Z* (l’effet d’ecran des electrons des couches de 
rang inferieur est important), ce qui tend a la diminution du rayon du fait des forces 
attractives de Coulomb ; 

■ passage a des couches de nombre quantique superieur, ce qui augmente 1’ extension 
des orbitales des electrons peripheriques. 


n A Z A 

r a A 



II. 2. Hotentiel ou Hnergie cC ionisation (HI) 


Cette energie correspond a l'energie minimale qu’il faut fournir a un atome gazeux, a 
l’etat fondamental, done energie comptee positivement, pour lui arracher un electron. Soit le 
processus: 


A 


A + + 1 e" 


Dans une periode, l’energie d’ionisation augmente avec Z et dans un groupe, elle diminue 
quand Z augmente. 



Gaz.Raree 
Z^ ; El/* 


Si la particule est un atome neutre, cette energie correspond a l’energie de premiere ionisation 
EIj. Si la particule est un cation monovalent c’est l’energie de deuxieme ionisation EE. ..etc. 

II. 3. jlffinite electronique ( AH) 

L'affinite electronique est l’energie qui est mise en oeuvre pour fixer un electron sur un 
atome neutre a l’etat gazeux. Soit le processus: 

A + 1 e' * A" 

L'affinite electronique peut etre positive ou negative selon la nature de l’atome. Elle a 
tendance a augmenter, en valeur absolue, lorsqu'on se deplace sur une periode de gauche vers 
la droite car la charge nucleaire attirant l’electron augmente et la taille de l’atome diminue. Le 
long d’une colonne, elle diminue de haut en bas du fait que 1’ augmentation du rayon de 


42 



l’atome fait diminuer faction du champ attractif du noyau sur les electrons des couches 
externes et augmenter celle du champ repuls if des autres electrons (effet d’ecran). 



II. 4. Hiectronegativite (%) 

L’electronegativite d’un atome A est la tendance que possede cet atome d’attirer vers 
lui des electrons d’un autre atome B au cours d’une liaison chimique A B. 

L’atome A acquiere plus facilement un electron de l’atome B des que : 

• L’affmite electro ni que de A est plus elevee 

• Le potentiel d’ionisation de B est plus faible. 

C’est une grandeur relative. Elle est evaluee par les echelles de Pauling et de Mullikan. 
Quelque soit l’echelle utilisee, l’electronegativite varie dans le meme sens que le potentiel 
d’ionisation et que l’affinite electronique. 

11.4.1. Echelle de Mullikan 

L'electronegativite d'un atome d'un element chimique entrant dans une liaison 
chimique est donnee par definition par: 

X = 0,5 x (El + AE ) exprimee en eV.atome" 1 

ou El designe l'energie de premiere ionisation de 1’ atome et AE son affinite electronique. 
Comine on ne connait pas l’affinite electronique de tous les elements chimiques cette echelle a 
connu moins de succes que celle de PAULING, beaucoup plus etendue. 

11.4.2. Echelle de Pauling 

Pauling a elargi l’echelle d’electronegativite a un nombre plus eleve d’ elements en se 
basant sur les energies de dissociation des molecules diatomiques. L’ecart des 
electronegativites entre deux atomes A et B est la racine carree de la difference entre l’energie 
de dissociation de la molecule AB (B est plus electronegatif que A) et la moyenne des 
energies de dissociation des molecules AA et BB. 

Lorsque les energies sont exprimees en kj/mole, la difference d’electronegativite est : 

Zb~ Za= 0,102 

Lorsqu’elles sont exprimees en kcal/mole, la relation d’electronegativite devient : 

2 G - = 0 ^^ E ab-aI E aa xE bb 
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La liaison chimique 


Dans ses differents etats, la matiere est generalement formee par des molecules et 
parfois par des assemblages ioniques. La presence d’atomes libres est souvent due a des 
conditions experimentales exceptionnelles telles que le vide interstellaire, les champs 
magnetique et electrique intenses. 

II existe trois types de liaisons fortes qui unissent les atomes : la liaison covalente, ionique et 
metallique. 

I. La Ciaison covaCente 

Elle est obtenue grace a la mise en commun d’ electrons apportes par deux atomes. 

1 .1. Structures de Lewis 

1.1.1. Origine de la liaison 

Selon Lewis, une liaison covalente entre deux atomes resulte de la mise en commun 
d'une paire d'electrons. Seuls les electrons de valence d'un atome, c’est-a-dire les electrons en 
exces par rapport a la configuration du gaz rare qui precede felement, peuvent etre impliques 
dans la formation des liaisons. Pour les elements des trois premieres periodes il s’agit des 
electrons de la couche exteme. 

II existe deux manieres de former une liaison : 

a) Chaque atome foumit un electron celibataire, la liaison est dite de covalence normale : 


A 




A B 


b) Un atome fournit un doublet et l’autre le rec^oit dans une case vide, la liaison est dite de 
covalence dative ou de coordination : 


A 




A 


B 


En realite ces deux types de liaison sont totalement identiques et indiscemables. 

Deux atomes peuvent s’unir entre eux par plusieurs liaisons simultanement, on parle alors de 
liaisons multiples. II existe trois types de liaisons simple, double et triple qu’on symbolise par 
des traits. 

A-B, A=B, A=B 

Partant de la notation de Lewis des atomes on ecrit les structures de Lewis des molecules en 
representant par un trait chaque paire d'electrons de liaison et par un point un electron 
celibataire. 
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Occupation des couches de valence de quelques atomes. 


• Electron celibataire | : Paire electronique libre 

Exemple : Pour la molecule F 2 , la representation de Lewis est : 

F. + .F ^ F-F 

Dans la molecule F 2 chaque atome de fluor peut etre considere comine ayant huit electrons 
sur sa couche exteme, ce qui lui confere la structure electronique du Neon. Panni ces huit 
electrons il y a trois paires d'electrons non liantes, c’est-a-dire les electrons de valence qui ne 
sont pas intervenus dans la formation de la liaison. 

1 . 1 . 2 . Regie de l'octet 

Les liaisons de covalence sont obtenues par la mise en cornmun d’une ou plusieurs 
paires electroniques et ou chaque atome sature sa couche electronique externe ns 2 np 6 
identique a celle du gaz rare qui le suit dans la classification periodique. 

Exemple : N-N (N 2 ), Cl-Cl (Cl 2 ), H-F (HF). 

I.l.l.l.Techniques de construction des digrammes moleculaires de Lewis 

1) Representer les electrons de valence de chaque atome dans des cases quantiques puis 
sous forme de schema de Lewis atomique. 

2) Identifier 1’ atome central par : 

• il est generalement precise ou/et souligne. Dans le cas contraire on prendrait 
celui qui represente le centre de la molecule. 

• Si on ne peut pas l’identifier, on prendra celui qui possede le plus grand 
nombre d’ electron celibataire. 

• Si deux atomes possedent le meme nombre d’electron de valence, l’atome 
central sera le moins electronegatif. 

3) Attribuer la charge que porte la molecule, dans le cas des ions moleculaires, a l’atome 
le plus electropositif si la charge est positive, si elle est negative elle sera attribute a 
l’atome le plus electronegatif. 

4) Exploiter la totalite ou le maximum des electrons de valence de l’atome central pour 
etablir des liaisons avec les atomes lateraux. 

5) Construire le schema de Lewis avec les diverses liaisons unissant l’atome central aux 
autres atomes. 

6) Denombrer les electrons appartenant a l’atome central et ceux aux atomes lateraux 
pour verifier la regie de l’octet. 

Exemple : Construction du diagramme moleculaire de Lewis de SO4 2 " 
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Un rearrangement dans la distribution des electrons de valence de l’atome S, pennet d’obtenir 
3s 1 3p s 3d 2 . 
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I.I.2.2. Insuffisances de la regie de V octet 

• Certains elements du groupe 13 de la classification periodique (B, Al, Ga) disposent 
de trois electrons externes. Un rearrangement de (ns 2 np l ) permet d’obtenir 
(ns 1 np 2 ) et la formation de trois liaisons de covalence avec trois atomes monovalents. 

Exemple : BF 3 , AICI 3 . 
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• Dans le cas des elements ayant le nombre quantique n>3, les orbitales atomiques nd 
peuvent intervenir et permettre d’ avoir plus de huit electrons dans la couche de valence. Par 
exemple dix electrons pour l’atome du phosphore dans PC1 5 , douze electrons pour l’atome du 
soufre dans SF 6 . Pour envisager une pentavalence (PCI 5 ) ou hexavalence (SF<-,), un 
rearrangement de (P :3s 2 3p 3 ; S :3s 2 3p 4 ) pennet d’obtenir (P :3s 1 3p 3 3d 1 ; S :3s 1 3p 3 3d 2 ). 
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• Les representations de Lewis des molecules ou des ions ne permettent pas : 

• de prevoir la geometrie de la molecule. Ainsi, l’angle valenciel OCO est egal a 180° dans 
le dioxyde de carbone CO 2 , alors que dans la molecule TLO, Tangle valenciel HOH est de 
104°. 

• de justifier Texistence du moment dipolaire permanent de certaines molecules. 

• D’expliquer la liaison a un electron de certaines molecules (par exemple:H 2 + ). 

• D’expliquer le paramagnetisme de certaines molecules (par exemple O 2 ). 

• De deduire les energies de liaison. 

1.2. Theorie de (a repulsion despaires efectroniques de fa coucfe de vafence (V.S. ( P. ( E. ( R i ) 

La representation des molecules par les structures de Lewis n'a ete accompagnee 
d’aucune consideration de geometrie moleculaire. La theorie de la repulsion des paires 
electroniques de la couche de valence, dite theorie V.S.E.P.R. (Valence Shell Electron Pair 
Repulsion) pennet, a partir des structures de Lewis, de prevoir la geometrie de molecules ou 
d'ions dans de nombreux cas simples. 

Cette theorie repose sur le fait que les directions des liaisons autour d'un atome central 
dependent de la disposition dans l'espace de toutes les paires electroniques de la couche de 
valence de cet atome, c’est-a-dire des paires d'electrons de liaison et des paires d'electrons de 
valence non liants. L'arrangement le plus stable est celui qui minimise la repulsion entre les 
paires electroniques, c'est-a-dire qui les eloigne au maximum. 

Dans le modele utilise pour traiter le probleme : 

• on considere, en premiere approximation, que les paires de liaison et les paires non 
liantes sont equivalentes et situees a une meme distance du noyau de l'atome central. 

• En deuxieme approximation, il faut trouver la disposition des points representant 
chacun une paire electronique, situes sur la surface d'une sphere centree sur le noyau 
de l'atome central. 

• Ces solutions sont representees sur la figure en fonction du nombre de points. Le 
polyedre qui admet les points pour sommets est inscrit dans la sphere et definit la 
geometrie de l'arrangement des paires electroniques. 

• En joignant par une demi-droite l'atome central a chaque point situe sur la sphere, on 
obtient les directions des liaisons et des paires non liantes. Les angles entre les 
directions des liaisons sont appeles angles de valence. 

• La geometrie d’une molecule se deduit de l'arrangement des paires electroniques de la 
couche de valence de l’atome central et par consequent des angles que font les 
directions des liaisons et des paires non liantes. 
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3 doublets 

Figure de repulsion : Triangle equilateral 
3 angles de 120° 

Figure plane 

Tous les sommets sont equivalents 




4 doublets 

Figure de repulsion : Tetraedre 
Angles de 109° 27 ' 

Figure inscrite dans un cube 
Tous les sommets sont equivalents 



5 doublets 

Figure de repulsion : bi-pyramide a base 
triangulaire 

Angles de 120° et de 90° 

Les sommets ne sont pas equivalents : 

Sommets de type equatorial 
Sommets de type axial 



6 doublets 

Figure de repulsion : Octaedre 
Angles de 90° 

Tous les sommets sont equivalents 



A partir de la structure de Lewis d'une molecule, on determine le nombre m de paires 
liantes correspondant aux liaisons entre l'atome A et les atomes lies X,et le nombre n de 
paires non liantes E, la fonnule type du compose est done AX m E n et sa geometrie depend de 
l’arrangement des (m + n) paires electroniques. 

On pose m + n = p. 

1) Si p = 3, la geometrie serait : triangle equilaterale, types moleculaires : AX 3 ,AX 2 E| ,AXE 2 . 
Les doublets libres seront represents, soit par la lettre E, soit sous formes de lobes. 
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2) Si p = 4, la geometrie serait : tetraedre, types moleculaires : AX 4 ,AX 3 Ei ,AX 2 E 2 . 



3) Si p = 5, la geometrie serait : octaedre, types moleculaires : 

AX 6 / AX 5 E 1 / AX4E2 / AX3E3,AX 2 E4 
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Tableau recapitulatif : Structure des molecules et des ions selon la methode VSEPR : 


p 

n 

m 

type 

Figure de repulsion 

Geometrie 

Angles 

Exemples 

2 

2 

0 

ax 2 

Droite 

Lineaire 

180 

BeCl 2 ,C0 2 ,HCN 

2 

1 

1 

AXE 

Droite 

Lineaire 

180 


3 

3 

0 

ax 3 

Triangle equilateral 

Triangle equilateral 

120 

bf 3 , aici 3 

3 

2 

1 

ax 2 e 

Triangle equilateral 

Coudee Fonne de V 

120 

S0 2 , SnCl 2 , 0 3 

3 

1 

2 

AXE2 

Triangle equilateral 

Lineaire 

180 


4 

4 

0 

ax 4 

Tetraedre 

Tetraedre 

109,5 

ch 4 , nh 4 + , S0 4 i_ 

4 

3 

1 

ax 3 e 

Tetraedre 

Pyramide deformee 

109,5 

nh 3 , h 3 o + 

4 

2 

2 

ax 2 e 2 

Tetraedre 

Coudee Fonne de V 

109,5 

h 2 o, h 2 s 

4 

1 

3 

axe 3 

Tetraedre 

Lineaire 

180 


5 

5 

0 

ax 5 

Bi-pyramide triangle 

Bi-pyramide 

triangle 

120 et 90 

PC1 5 

5 

4 

1 

ax 4 e 

Bi-pyramide triangle 

Pyramide deformee 

120 et 90 

SF 4 , TeCl 4 

5 

3 

2 

ax 3 e 2 

Bi-pyramide triangle 

Forme de T 

90 

IC1 3 , qf 3 

5 

2 

3 

ax 2 e 3 

Bi-pyramide triangle 

Lineaire (3 atomes) 

180 

I 3 ', XeF 2 , IC1 2 ' 

5 

1 

4 

axe 4 

Bi-pyramide triangle 

Lineaire (2 atomes) 

180 


6 

6 

0 

ax 6 

Octaedre 

Octaedre 

90 

sf 6 

6 

5 

1 

ax 5 e 

Octaedre 

Pyramide carree 

90 

BrF 5 , IF 5 

6 

4 

2 

ax 4 e 2 

Octaedre 

Carree (plane) 

90 

XeF 4 , BrF 4 ‘ 

6 

3 

3 

ax 3 e 3 

Octaedre 

Forme de T 

90 


6 

2 

4 

ax 2 e 4 

Octaedre 

Lineaire 

180 
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1.2.1 Modifications des angles valenciels : 

1.2.1. Influence dn nombre n de paires libres. 

Dans la serie AX4 ; AX3E1 ; AX2E2, on constate une diminution de l’angle XAX en 
passant de n = 0 a n = 2. 

CH 4 : HCH = 109,5° 

NH 3 : HNH = 107,3° 

H 2 0 : HOH = 104,5° 

Cette diminution reguliere est due aux repulsions des paires libres qui occupent autour 
de l’atome A un volume plus important que les paires liees essentiellement bloquees entre A 
et X. 

1.2.2. Influence de Velectronegativite de I'atome central. 

Dans la serie AX3E1 : NH3, PH3, AsfE ; SbH 3 , on determine experimentalement : 

HNH = 107,3° ; HPH = 93,3 ° ; HAsH = 91,8°, HSbH = 91,3° 

Dans le groupe VA, l’electronegativite decroit de 1’ azote a l’antimoine, les paires liees sont 
plus attirees vers l’atome d’azote dans NH 3 que vers l’atome d’antimoine dans SbH 3 , done 
leur repulsion est plus forte et l’angle valenciel plus eleve. 

1.2.3. Influence de Velectronegativite de X. 

Lorsque l’electronegativite % de l’atome X augmente, A restant le meme, les paires 
liees sont plus attirees vers X et l’angle valenciel diminue : 


Type AX3E 

PCI3 

PBr 3 

Pb 

X(X) 

3,3 

3,0 

2,8 

Angle AXA 

100,3° 

101,5° 

102° 

Type AX2E 

L-N=0 

C1-N=0 

Br-N=0 

X(X) 

4,1 

3,3 

3,0 

Angle XNO 

110° 

113° 

117° 


La methode VSPER apporte rapidement des renseignements sur la geometrie spatiale des 
molecules, confinnes par les analyses de structure aux rayons X. 

1.3 ‘I 'heorie des or6itaCes moCecufaires 
Introduction 

Les structures de Lewis sont insuffisantes pour interpreter l'existence de l’ion H2 + , dans 
lequel une liaison est assuree par un seul electron, et pour expliquer le paramagnetisme de 
l’oxygene O2. Dans aucun cas, elles n'apportent d’information sur les niveaux d'energie des 
electrons dans les molecules ou les ions. Une description plus approfondie des liaisons, qui 
rend compte des proprietes electroniques des molecules, repose sur la theorie des orbitales 
moleculaires. 
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On sait que pour un atome, un electron d'energie donnee, dans le champ exerce par le 
noyau est decrit par une fonction d’onde appelee orbitale atomique. La theorie des orbitales 
moleculaires considere que dans une molecule un electron est soumis au champ exerce par les 
electrons et tous les noyaux lies entre eux et qu’il est decrit par une fonction d'onde appelee 
orbitale moleculaire. Chaque orbitale moleculaire correspond a un niveau d'energie et peut 
decrire au maximum deux electrons de spins opposes. 

Les expressions des differentes orbitales moleculaires ne peuvent etre detenninees 
rigoureusement que dans le cas d'un systeme diatomique monoelectronique (par exemple 
H2 + ). Dans les autres cas, on a recours a une approximation qui i den title une orbitale 
moleculaire a une combinaison lineaire d'orbitales atomiques de valence des atomes lies entre 
eux, methode dite LCAO:«Linear Combination of Atomic Orbitals ». 

Les orbitales atomiques de valence qui contribuent a la formation des orbitales 
moleculaires sont celles qui ont des energies voisines et les memes elements de symetrie; ce 
sont celles qui presentent un bon recouvrement de leurs domaines de probabilite de presence. 
Dans le cas d’une molecule poly-atomique, constitue d’un enchamement des atomes A, B, C, 

,J , une orbitale moleculaire (O.M.) v F m0 i est ainsi obtenue par une combinaison lineaire 

des orbitales atomiques en interaction 4 >a, ^b, <|>c, ■ ■■■, <)>j- 

^mol = Ca<|)a + Cb^B + Cc())c + + Cj(|)j. 

c etant le coefficient de ponderation. 

1.3.1. Cas des molecules diatomiques : Orbitales et a i s * 

On considere le cas de l'ion moleculaire H2 + , il est decrit par une orbitale moleculaire 
obtenue par combinaison lineaire des orbitales atomiques Isa et Isb, telle que: 


v Lhahb- CaIsa + CbIsb 

En combinant les deux orbitales atomiques Isa et Isb, on obtient done deux orbitales 
moleculaires, appelees ai s et a'i s qui peuvent decrire l'electron de (H A H B ) + 

Elies ont pour expression: 

ai s = N(1 s a + 1 s b ) 
a i s = N*(1s a - ls B ) 

N et N* sont les coefficients de normalisation imposes par le fait que la probabilite de trouver 
l’electron dans tout l’espace est 1 . 

lespace (c^ls) dv lespaceN (1 5 \ lSB)dV. 

D’ou : N= l/{ J(ls A + ls B ) 2 } 1/2 .dV 

Pour analyser ce que representent ces deux orbitales moleculaires en terme de densite de 
probabilite de presence de l’electron, il faut considerer cTi s et 
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13.1.1. Orbitale moleculaire liante cr ls 


<Jis= N(1 sa + Isb ) avecN=— — 

V2 

ai s 2 = N 2 (1 s a + ls B ) 2 = N 2 (ls A ) 2 + N 2 (ls B ) 2 + 2 x N(ls A x ls B ) 

• (ls A ) 2 et (ls B ) 2 represented la densite de probabilite de presence de l’electron autour 
du noyau de l’atome H A et du noyau de l’atome H B separes. 

• 2 x (ls A x 1 s B ) represente done, dans l’ion (H A H B ) + la contribution a la densite de 
probabilite de presence de l’electron due a 1’ interaction de cet electron avec les deux 
protons A et B. 



a) Representation schematique de (cti s ) 2 , le long de l’axe H A -H B .Sans tenir compte du coefficient de 
normalisation. (cti s ) 2 est la somme des trois courbes : (ls A ) 2 , (ls B ) 2 , 2*(ls A xls B ). 


b) Representation schematique de (cti s ) 2 , le long de l’axe H A -H B . En tenant compte du coefficient de 
normalisation. La probabilite de trouver l’electron dans cii s doit etre egale a la probabilite totale de le 
trouver dans lsA ou lsB, si HA et HB etaient juxtaposes sans interaction. On compare done (c?i s ) 2 a 

| (ls A 2 + ls B 2 ). 




c) Schema des courbes d’isodensite de probabilite de presence electronique (meme valeur de (cj| S ) 7 ) 
dans un plan passant par l’axe intemucleaire H A -H B . 

d) Deux coupes perpendiculaires du domaine de probabilite de presence d’un electron pour l’orbitale 

CTls- 
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Representation schematique de la formation de l’orbitale moleculaire liante Gi s par recouvrement des 
orbitales atomiques Isa et ls B des deux atomes d’hydrogene H A et H B . 

Par rapport a la situation qui resulterait de la simple juxtaposition des deux atomes, le 
renforcement de la densite de probabilite de presence des electrons, entre H A et H B , 
correspond a une interaction liante entre les deux orbitales atomiques. L'orbitale est dite 
orbitale moleculaire liante. 

I.3.1.2 . Orbitales moleculaires antiliantes cr* l3 . 


L’expression de l’orbitale moleculaire a*i s est : a*i s = N*(ls A - ls B ) avec N*= 1/V2. 
a i s 2 = N* 2 (1 s a - ls B ) 2 = N* 2 ( 1 s A ) 2 + N* 2 (ls B ) 2 - 2xN* 2 (ls A xls B ). 

II apparait ici un tenne soustractif -2x(ls A xls B ). Par rapport a la situation qui resulterait de la 
juxtaposition des deux atomes sans interaction, la densite de probabilite de presence est 
fortement diminuee dans la region comprise entre les deux noyaux. L'orbitale a*i s presente 
un plan noclal a mi-distance entre H A et H B , en tout point duquel g*i s 2 = 0. L'orbitale o*i s est 
dite orbitale moleculaire antiliante. 




a) Representation schematique de (g*i s ) 2 , le long de l’axe H A -H B .Sans tenir compte du coefficient de 
normalisation. 

b) Representation schematique de (gi s ) 2 , le long de l’axe H A -H B en tenant compte du coefficient de 
normalisation. On compare (cr*i s ) 2 a 1/2 (ls A 2 + ls B 2 ). 
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c) Schema des courbes d’isodensite de probabilite de presence electronique (meme valeur de (a*i s ) 2 ) 
dans un plan passant par l’axe intemucleaire H A -H B . 



plan nodal 


Representation schematique de la formation de l’orbitale moleculaire antiliante a*i s pour la molecule 
H a -H b . Noter 1’ existence du plan nodal dans lequel la probabilite de trouver un electron est nulle. 

1.3.2. Niveanx d'energie des orbitales moleculaires cr ls et a is. 

La methode LCAO permet d'obtenir les fonctions d’onde cti s et a*i s et de determiner 
les niveaux d'energie correspondants. L'energie de l’orbitale aj s est inferieure a celle des 
orbitales atomiques Is de depart. Par contre, l’orbitale a*i s est d'energie superieure a celle des 
orbitales atomiques Is. 

On peut montrer que les niveaux d'energie des orbitales cti s et a i s sont symetriques par 
rapport a ceux des orbitales Is des atomes d’hydrogene separes. 

II est pratique de representer, sur un meme diagramme, les niveaux d’energie des 
orbitales atomiques de valence des atomes separes et des orbitales moleculaires liantes et 
antiliantes resultantes, pour une distance des noyaux egale a la longueur de la liaison. 

1.4. Caracteristiques de [a Raison 

On definit pour chaque liaison chimique les grandeurs suivantes : 

1.4.1. Ordre ou indice de liaison (O.L.) 

II est defini par la relation suivante : 

O.L = (n-n*) x 1/2 

n : nornbre d’electrons situes dans les O.M. liantes 
n* : nornbre d’electrons situes dans les O.M. antiliantes 

1.4.2. Longueur de liaison 

Elle est egale a la distance intemucleaire d’equilibre. Cette distance est d’autant plus 
grande que 1’ ordre de liaison est grand. 
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1.4.3. Energie de dissociation (AHd) 

Elle est dcfinie comme l’energie necessaire pour dissocier une molecule AB en deux 
atomes A et B a l’etat gazeux, toutes ces especes sont prises a l’etat gazeux. 

AB(g) -> A(g) + B(g) 

La valeur de l’energie de dissociation AHd varie dans le meme sens que le nombre de liaison 
(ou ordre de liaison). 

Exemples : Representation des ions et molecules H 2 , H 2 + , He 2 . 

Diagramme energetique de la molecule H 2 + : 

Disposant du diagramme des niveaux d'energie, on represente la configuration electronique 
de la molecule en remplissant les orbitales moleculaires par ordre d'energie croissante et en 
respectant le principe de Pauli (dans le cas de plusieurs orbitales moleculaires de meme 
energie, on applique aussi la regie de Hund). 


1, et * r *. 



Ces deux courbes represented les energies potentielles respectives des orbitales moleculaires 
CTi s et <7*i s de l’ion moleculaire H 2 + . L’orbitale moleculaire ai s presente un minimum lorsque 
la distance internucleaire est egale a la distance d’equilibre 106 pm, alors que l’orbitale 
moleculaire a*i s est decroissante, sa valeur tend vers zero [comme pour E(gi s )] lorsque r tend 
vers l’infini . 

Pour l’ion H 2 + avec r =106 pm, l’electron se trouve dans 1’ orb itale moleculaire liante ; 
Ep = -257 kj.mol' 1 . 


E ami- 1 lame 



AE * > AE 


Diagramme energetique pour Vion moleculaire H 7 
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La configuration electronique de H 2 + est dig 1 , 

Le nombre d’electrons Hants est un. Celui des electrons antiliants est zero. 
L’energie de liaison est -255 kj.mol" 1 , 

Longueur de liaison est 0,106 rnn et l’ordre de liaison est 1/2. 


Diagramme energetique de la molecule H 2 . 


E anti liante 


AE* 


Ha (■ -* ) f E H u 

\ T AE / 

‘ | ^ / E liante 


AE * > AE 


AtomeH A Molecule^ Atom© Hj 


La configuration electronique de H 2 est ai s 2 , 

Le nombre d’electrons Hants est deux et electrons antiliants est zero. 
L’energie de liaison est -435 kj.mol' 1 , 

La longueur de liaison est 0,074 mn et l’ordre de liaison est 1. 


Diagramme energetique de la molecule He. 




I- iMitl liaiita 


‘"bk, ) rH- 

\ AE 

\ ^ ^ ! t lanta 


AE * > AE 


AtomeHe Molecule He2 Atome He 

He^e 

La configuration electronique de He 2 est ai s 2 a*i s 2 , 

Le nombre d’electrons Hants est deux et electrons antiliants est deux. 

L’ordre de liaison est 0. Cela signifie qu’il ne se forme pas de liaison entre les deux atomes 
d’He, ainsi la molecule He 2 n’existe pas. 


1.5. 'MoCecuCes diatomiques fomonucCeaires de type JA.2. 

On va considerer les molecules constitutes des elements de la 2 eme periode du tableau 
periodique. 

Les orbitales atomiques (O.A) qui interviennent dans la formation des orbitales moleculaires 
(O.M) pour expliquer la liaison chimique sont les O.A de valence. 


Atome A (2sa, 2p x , 2p y , 2p y ) 
Atome A’ (2sa’, 2p x ’, 2p y -,2p Z ’) 


Les O.A qui peuvent se recouvrir sont cedes qui possedent les memes elements de symetrie et 
ont la meme energie (ou des energies voisines). 

Les O.M obtenues par recouvrement des O.A sont de deux types : 
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1.5.1. Les orbitaCes o , <5* 

Le recouvrement des orbitales atomiques est axial. Les deux O. A 2 sa , 2sa’ admettent 
l’axe des noyaux A-A’ comme axe de symetrie. Elies vont se recouvrir axialement pour 
donner une O.M liante ct et une O.M antiliante a* (figure, voir la molecule H 2 + ). 

g 2s = 1/V2 (2sa+2s a ) 
a* 2s = 1/V2 (2s a -2s a ) 

Comme dans le cas des orbitales « s », le recouvrement des deux O.A (2p x et 2p x ’) doit se 
faire suivant l’axe des x. 

Le recouvrement axial des O.A 2p x et 2p x - conduit a deux O.M, l’une liante G 2p (ou g p ) et 
l’autre antiliante o* 2 P (ou o* p ) . 


a 2p = 1/V2 (2p x -2p x >) 

a* 2p = 1/V2 (2p x + 2p x ) 

Orbitales moleculaires 

/* - '**’*.+ '°? r 
O.M antiliante 

v *"^£r'** " 2 p 

O.M. liante 

Formation des deux orbitales moleculaires a p a* p a partir de deux orbitales atomiques « p x ». 

1.5.2. Les orbitales n 

Les O.A. 2p y et 2p y * ont leurs axes de symetrie paralleles, elles peuvent se recouvrir 
lateralement pour donner naissance a deux O.M. de type n, l’une liante 7r 2p (ou Ji y ) et l’autre 
antiliante n*2 P (ou 7t* y ) 

%= 1/V2 (2p y -2p y ) 

= 1/V2 (2p y + 2p y ) 

de la meme facon les O.A. 2p z et 2p z > se recouvrent lateralement. On obtient deux O.M. n, et 
n* z . 


Orbitales atomiques 


O.A. 2p 


O.A. 2p 


N.B : les O.M. n y et 7i z ont la meme energie ainsi que les O.M. 7r* y et n* z . 
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Orbitales moleculaires 



O.M. liante 


Formation des deux orbitales moleculaires 7t 2p x* 2 P a partir de deux orbitales atomiques 

« 2p z ». 

1 .5.3 3. Diagramme energetique des 0.9/1. sans interaction s-p: 

Dans ce cas la difference entre les niveaux d’energie 2s et 2p, est grande. Le niveau 
d’energie de l’O.M. a z (a p ) se trouve plus bas que celui des deux O.M n x ct n y . 

• Seules les O.A. de valence interviennent dans la formation de la liaison chimique : 2s 2 

2p 2 x 2p\ 2p l z 

Ce diagramme energetique est valable pour les molecules de type A 2 dont Z A > 7. 

A partir de 8 O.A, on construit 8 O.M : 

• 4 O.M liantes. 

• 4 O.M antiliantes. 

Comme les atomes, la structure electronique des molecules est ecrite dans l’ordre energetique 
croissant. Le remplissage des O.M. se fait en respectant les regies de stabilite, de Hund et de 
Pauli. 

^ry z < n x n y < - tz x n y < o z 
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Exemple : Application a la molecule 0 2 


°2p 

% A- 4 - 

% A\r 4 - 

% Air 

«i 4f 

c, 2s "4 


La configuration electronique de la molecule CL est : a 2 S 2 cr 2 s* 2 o 2 P 2 (7i x 7i y ) 4 (n x *n y * ) 2 

L’ordre de liaison : O.L = — (8-4) = 2. 

2 

La molecule possede 2 electrons celibataires, elle est paramagnetique. Cela est confirme 
experimentalement. 


1.5.4. (Diagramme energetique cfes O.M. avec interaction s-p 


Dans ce cas la difference entre les niveaux d’energie 2s et 2p, est faible, on assiste a 
un melange de ces orbitales connus sous le nom d’interaction s-p. Le niveau d’energie des 
deux O.M Ti x ct % se trouve plus bas (plus stable) que celui de l’O.M. g z (a p ). 

Seules les O.A. de valence interviennent dans la formation de la liaison chimique : 
2s 2 2p 2 x 2p' y 2p* z . 

Ce diagramme energetique est valable pour les molecules de type A 2 dont Za< 7. 

A partir de 8 O.A on construit 8 O.M : 

• 4 O.M liantes. 

• 4 O.M antiliantes. 

L’ordre energetique croissant des O.M. est le suivant : 

CTls < CJis ^ CT 2s ^ ^ 2s ' TCxTXy (OU 7l2p7l2p ) < ~ CJ 2p ^ Hx Hy (OU Tl2p 7l2p ) ^ CJ 2p 
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Diagramme energetique utilisable pour decrire les orbitales moleculaires des molecules ou 
des ions contenant les atomes Li, Be, B, C et N. 


Exemple : diagramme energetique de la molecule C2 


' 3 ? 




% 


2P 


"Hr -Hr 




"H- 


3a 


La configuration electronique de la molecule C 2 est : a 2 S 2 o 2 s* 2 ( n x n y ) 4 . 

L’ordre de liaison est : O.L = — (6-2) = 2. 

2 

La molecule est diamagnetique. 

1 . 6 . (Diagramme energetique des moCecuCes feteronucCeaires de type J 4 .(B. 

La fonction d'onde moleculaire s’ecrit : 

= ai(j) A +a 2 ())B avec ai 2 # a 2 2 


Si l’atome B est plus electronegatif que A: xb > Xa ; les O.A de B seront plus stables et auront 
une energie inferieure a celle de l’atome A : 

On considere les O.A de valence des atomes A et B. 

Atome A : 2sa 2p A 


Atome B : 2 sb 2p B 


E( 2s B ) < E ( 2 s a ) et E( 2p B ) < E ( 2p A ) 


E 



1 V 


2s 


Atome A Molecule AB Atome B 

Exemples : 

La molecule CO possede 10 electrons de valence (elle est isoelectronique de No) ce 
qui conduit a l’etat fondamental a la configuration electronique suivante: 

(a 2 s) 2 (a * 2s ) 2 (n 2 p 2 n 2 p 2 ) (a 2p ) 2 

L’ordre de liaison est 3, l’energie de liaison de CO est tres grande de celle de N 2 . 

La molecule NO possede 1 1 electrons de valence. Son etat fondamental est symbolise par : 
(g 2s ) 2 (g*2 S ) 2 (n2 P 2 n 2p 2 ) (G2 p ) 2 (n*2pn* 2 p) 1 


L’ordre de liaison est 2.5, l’energie de liaison de NO est plus faible que celle de CO. 
Diagramme energetique voir T.D. 


Cas ou les atomes A et B ont des electroneeativites tres differentes : Cas de la molecule 
LiH. 

Les O. A de valence a considerer sont Is de H et 2s de Li. H etant plus electronegatif que Li. 



1. 7. Or6itaCes moCecuCaires CocaCisees et Hy6ridation des or6itaCes atomiques. Theorie de Ca 
Ciaison de vaCence. 

1.7.1. Introduction 


Les orbitales moleculaires localisees sont obtenues, pour chaque liaison, par 
combinaison lineaire de deux orbitales atomiques de valence de meme symetrie et d'energies 
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voisines, appartenant aux deux atomes lies. Cette description est celle de la theorie de la 
liaison de valence, dans laquelle une liaison s'identifie a une orbitale moleculaire localisee 
liante, resultant du recouvrement maximum de deux orbitales atomiques de valence, et 
contenant deux electrons. 

II apparait dans certains cas une difficulty, dans l'utilisation du recouvrement 
maximum des orbitales atomiques de valence. Pour proposer une description de la molecule 
qui soit en accord avec ses caracteristiques structurales accessibles experimentalement. Par 
exemple, si Ton considere la molecule d'eau H 2 0, qui presente deux liaisons O-H identiques 
faisant un angle de 104°30', on voit qu’une simple description qui ferait appel a deux orbitales 
2p de l'oxygene, chacune en interaction avec une orbitale Is d'un atome d'hydrogene, 
conduirait a deux orbitales moleculaires liantes localisees, faisant un angle de 90°, en 
disaccord avec l'experience. 

1.7.2 . Hybridation des orbitales atomiques 

Pour rendre compte de la structure geometrique des molecules, par recouvrement 
maximum des orbitales atomiques de valence des atomes lies, il faut combiner ces orbitales 
atomiques de telle sorte que leurs domaines de probability de presence soient prealablement 
orientes dans les directions de liaison. Cette theorie est appelee hybridation des orbitales 
atomiques. Elle est obtenue par diverses combinaisons lineaires des orbitales atomiques de 
valence des atomes isoles. L’hybridation de n orbitales atomiques d'un atome donne conduit a 
n orbitales atomiques hybrides. 

Dans le cas de molecules organiques mettant en jeu les elements C, N et O, on etudie les 
modes d'hybridation des orbitales atomiques 2s et 2p, conduisant a des orbitales atomiques 
hybrides equivalentes. 

II existe plusieurs types d’hybridation : 

1.7. 2.1. Hybridation sp 

L’hybridation d’une orbitale atomique 2s avec une orbitale atomique 2p conduit a 
deux orbitales atomiques hybrides equivalentes, dites sp. Ces orbitales hybrides sont dirigees 
suivant l’axe intemucleaire « y » et de direction opposees. Elies font entre elles un angle de 
180° et ont pour expression : 

O-i(sp) = 1/V2 (2s - 2p y ) , ® 2 (sp) = 1/V2 (2s + 2p y ) 


Les deux O.A. pures 2p x et 2p z restent inchangees (c’est a dire non hybridees). 
ls + 3p = 2sp + 2p 
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Exemples : Beth, C 2 H 2 , HCN, 


Cas de la molecule lineaire BeH 2 : 

Be : Z = 4 , ls 2 2s 2 : etat fondamental. 

Pour expliquer la divalence de Be, on envisage un rearrangement de sa structure electronique : 

(avant hybridation) 2s 1 2p 1 z 2p 0 y 2p° x ^ Oi(sp) et © 2 (sp) (apres hybridation). 

Les recouvrements axiaux (®i(sp), Isha ) et (© 2 (sp), Ishb ) conduisent a deux orbitales 
moleculaires de symetrie a. 

Remarque : les O.A. hybrides ne peuvent se recouvrir que axialement, avec d’autres orbitales 
atomiques purs ou hybrides appartenant a d’autres atomes, pour former des liaisons a. 

Exemple : H— C^C— H • H— C=N 



•*NL 


P 

t 

f 



s 

H 

P 

t 

t t 






Hybridation => 

Hybridation => 


P 

t 

t 


sp 



P 

t f 

sp f 

t 



ti 

t 


m 

20A. hybrides sp + 20A. Pure 

$ 

20A. hybrides sp + 20A. pure 

H— C=C— H 

H— C=N 



* 



x 


| MoUcul* d' Acetylene ] 
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1. 7. 2. 2. dCy6ricfation sp 


L'hybridation d'une orbitale atomique 2s avec deux orbitales atomique 2p conduit a 
trois orbitales atomiques hybrides equivalentes, dites sp 2 . Les axes de ces orbitales hybrides 
sont coplanaires et font entre eux un angle de 120°. 

1 s + 3 p = 3 sp 2 + 1 p 


Hybridation sp 1 

d * y- * *F 

OA Is OA 2p 


Exemples : BH3, BF3, BCI3, C2H4, ...etc. 



Cas de la molecule plane BH 3 : 


Pour expliquer la trivalence du B, on envisage un rearrangement de sa structure electronique : 

. , , „ hybridation 

2sV z 2p x y 2p° x " ► Oi(sp 2 ), 0 2 (sp 2 ) et 0 3 (sp 2 ) 

Les recouvrements axiaux (®i(sp 2 ), Isha ) , (® 2 (sp 2 ), Ishb) et (cp 3 (sp 2 ), Ishc) conduisent a 
trois orbitales moleculaires de symetrie a. 


C — C. u p — «j 

Exemple : H H ^ 
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Hybridation => 

Hybridation =^> 

Hybridation => 
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% 

30A. hybrides sp 2 + 10A. pure 

30A. hybrides sp 2 + 10A. pure 
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H H 
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H H 
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0 

II 

H C "H 
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L'hybridation d'une orbitale atomique 2s avec trois orbitales atomiques 2p conduit a 
quatre orbitales atomiques hybrides equivalentes, dites sp 3 de symetrie tetraedrique. Les axes 
de ces orbitales hybrides font entre eux un angle de 109°28. 

1 s + 3 p = 4 sp 3 


OA hybrides sp* 3 



■MA.P mi HpHn 


4 

Exemples : CH4, NH3, H2O. . . 

Cas de la molecule tetraedrique CH 4 : 

Pour expliquer la tetravalence du C, on envisage un rearrangement de sa structure 
electronique : 

2s 1 2p 1 z 2p 1 y 2p 1 x hybridation Oi(sp 3 ) ; 0 2 (sp 3 ) ; 0 3 (sp 3 ) et 0 4 (sp 3 ) 

Les recouvrements axiaux (®i(sp 3 ), Isha) , (® 2 (sp 3 ), Ishb) ; (® 3 (sp 3 ), Ishc) et 
(® 4 (sp 3 ), Ishd ) conduisent a quatre orbitales moleculaires de symetrie a. 
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II. LIAISONS LOLANISLLS 

II. 1 'Moment cfipoCaire 

II.l.l. Definition 

Le moment dipolaire d’une molecule A-B est la tendance que possede le doublet 
d’electrons a se rapprocher de l'atome le plus electronegatif (B). La liaison est non 
symetrique, l'atome B re?oit un exces d'electrons et acquiert done une charge negative. 
Inversement a l’atome A, perd des electrons et acquiert une charge positive. La molecule est 
analogue a un dipole electrique : 
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A * ► B A B 

X A < X B 

Le moment dipolaire ju est une grandeur vectorielle caracterisee par: 

• sa direction : celle de la liaison. 

• son sens : du pole positif vers le pole negatif. 

• sa norme ou intensity : 

jU-qxd 

(q = charge electrique, d = distance separant les 2 charges) 


+q d -q 

A M ► B 


+q |j.= q . d _ q 

A ► B 



+5 pL= s, d - 5 
A ► B 


Pour les molecules polyatomiques, les moments dipolaires des liaisons s'ajoutent 
vectoriellement. 



V ABC ~ P. AB + P. AC + 2 ^AB^AC C0S a 

II.1.2. Unite 


La charge 5 doit normalement etre exprimee en Coulombs (C), en pratique on utilise 
tres souvent comine unite la charge e de l'electron (soit 1,6 10‘ 19 C). Les charges 8 (exprimees 
en unites) ne sont pas des charges entieres. Ces charges sont totalement differentes des 
charges formelles des schemas de Lewis moleculaires et ne doivent pas etre confondues avec 
elles. 

L'unite internationale du moment dipolaire est le Coulomb. metre (Can). En pratique on 
utilise souvent une unite plus adaptee le Debye (D) avec: 

ID = 3,33 10 3O C.m 
II. 2 . Pourcentage ionique des Ciaisons 

La determination du pourcentage ionique d'une liaison necessite la connaissance du 
moment dipolaire de liaison et de la longueur de celle-ci. II est exprime par: 
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% ionique = - x 1 00 = x , 00 

M, hi0 d(m)xe(C) 


Avec : jli exp = q x d ; et p th e 0 = 5x d; 

Si 5 = e = 1,6 10" 19 C, la liaison est purement ionique. Le rapport 8 /e mesure directement le 
pourcentage d’ionicite de la liaison. Par exemple si 8 / e = 0,5 on dira que la liaison est 
ionique a 50 %. 

% IAB = 100xq(C.m)/d(m)/e(C) 

% IAB = 20.8xp(D)/d(A) 


Liaison 

dAB(A) 

JLl(O) 

Ax 

%l AB (qet d) 

H-I 

1.61 

0.38 

0.4 

5 

H-Br 

1.41 

0.79 

0.7 

12 

H-N 

1.01 

1.31 

0.9 

27 

H-Cl 

1.27 

1.07 

0.9 

18 

H-O 

0.96 

1.51 

1.4 

33 

H-F 

0.92 

1.82 

1.9 

41 


Ax = difference d’electonegativite entre les deux atomes A et B 
dAB = distance separant les deux atomes A et B. 
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